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6ПредИслОвИе
учебно-методическое пособие «основы строения и свойства 
неорганических и органических соединений различных классов» 
предназначено студентам бакалавриата по направлению подго-
товки 034300.62 «Физическая культура» для прохождения ими 
лабораторного практикума в рамках дисциплины «естественно-
научные основы физической культуры и спорта». 
Эта дисциплина относится к математическому и общему есте-
ственно-научному циклу, изучается на базе предметов «общая 
и неорганическая химия», «органическая химия» и «биология» 
в объеме школьной программы. курс является общеобразова-
тельным и изучается в первом семестре. при этом необходимо 
помнить, что данный курс не имеет целью повторение школьной 
образовательной программы, а предполагает концептуальное 
изложение основных идей, принципов, законов современного 
естествознания, имеющих мировоззренческое значение для сов-
ременной культуры. дисциплина призвана расширить представле-
ние студентов в области химии и биологии, научить их работать 
с литературой и применять теоретические знания к полученным 
практическим результатам.
в настоящее учебно-методическое пособие включены тео-
ретические разделы по каждой теме лабораторного практикума, 
приведены методики выполнения лабораторных работ по свойст-
вам основных классов неорганических соединений. кроме того, в 
каждом разделе содержатся вопросы, которые могут быть исполь-
зованы как студентами для проверки своих знаний в ходе само-
стоятельной подготовки к лабораторному практикуму, так и пре-
подавателем при проведении практических занятий и текущего 
контроля уровня знаний студентов.
7ОсНОвНые ПрИеМы рабОты 
в хИМИческОй лабОратОрИИ
Правила работы и техника безопасности
при проведении лабораторных работ по неорганической 
химии необходимо соблюдать общие правила работы в химиче-
ских лабораториях и правила техники безопасности.
в лабораторных работах используются едкие и агрессивные 
вещества. поэтому работа в химической лаборатории безопасна 
только при строгом соблюдении всех правил и требований техники 
безопасности.
при выполнении работ необходимо соблюдать следующие 
правила безопасности:
1. содержать свое рабочее место в порядке и чистоте.
2. приступать к выполнению опыта только тогда, когда постав-
лены цель и задачи опыта, когда продуманы все этапы выполнения 
опыта.
3. опыты должны выполняться точно, аккуратно и без спешки.
4. необходимо соблюдать все требования, которые указаны 
в методиках проведения лабораторных работ.
5. после использования реактива его необходимо сразу убрать 
на свое место, чтобы не создавать беспорядка на рабочем месте 
и не перепутать реактивы при проведении соответствующих 
опытов.
6. в лаборатории необходимо соблюдать тишину, нельзя зани-
маться посторонними делами, а также запрещается принимать 
пищу и напитки.
7. после окончания работы обязательно вымыть руки под про-
точной водой.
8среди химических реагентов имеются вредные вещества, ока-
зывающие токсическое воздействие на организм человека (свинец, 
мышьяк, аммиак, сурьма, оксид углерода (II), ртуть и их соедине-
ния, галогены, сероводород, оксиды азота и др.), и различные агрес-
сивные вещества, вызывающие ожоги кожи (кислоты и щелочи).
при работе с вредными и агрессивными веществами необхо-
димо соблюдать следующие правила по технике безопасности:
1. все опыты с вредными и пахнущими веществами, а также 
нагревание и выпаривание соответствующих растворов произво-
дить только в вытяжном шкафу.
2. никогда не наклоняться над сосудом с кипящей жидкостью. 
нагреваемую пробирку держать отверстием от себя, а не к себе 
или к соседу, так как может произойти выброс жидкости. необ-
ходимо подогревать все содержимое пробирки, а не только снизу.
3. определять запах газообразного вещества следует, направ-
ляя пары к себе движением руки, а не вдыхать их полной грудью 
непосредственно из пробирки.
4. работы со щелочами и кислотами проводить таким образом, 
чтобы реактивы не попадали на руки, лицо и одежду. наливая рас-
твор в пробирку, надо держать ее на некотором расстоянии от себя.
5. при обращении с неизвестными веществами необходимо 
проявлять повышенную бдительность и осторожность. нельзя 
пробовать вещество на вкус!
6. все разбитое, просыпанное и пролитое необходимо немед-
ленно убрать на столах в лаборатории. облитое место нужно обра-
ботать соответствующим реагентом.
7. никогда не использовать для проведения опытов вещества 
из емкостей с неразборчивыми надписями или без этикеток.
8. в химической лаборатории всегда имеется аптечка. необ-
ходимо уметь оказывать первую помощь пострадавшим, когда это 
потребуется (табл. 1).
9. при приготовлении растворов серной кислоты нужно 
наливать кислоту в воду, а не наоборот, так как возможно раз-
брызгивание концентрированной кислоты вследствие сильного 
9разогревания. при этом необходимо пользоваться фарфоровой 
посудой или тонкостенной склянкой.
Таблица 1
Первая помощь при происшествии в лаборатории
происшествие первая помощь 
Ожоги 
ожоги огнем, паром, 
горячими предметами:
I степени (краснота) 
II степени (пузыри) 
III степени (разрушение 
тканей) 
наложить вату, смоченную этиловым спиртом. 
повторить смачивание
то же. обрабатывать 5 %-ным раствором 
KМnо4 или 5 %-ным раствором таннина
покрыть рану стерильной повязкой и вызвать 
врача
ожоги кислотами, хлором 
или бромом 
промыть ожог большим количеством воды, 
затем 5 %-ным раствором NaHCO3
ожоги щелочами промыть обильно водой 
ожоги глаз при ожоге кислотами промыть 3 %-ным 
раствором Na2CO3. при ожоге щелочами 
применять 2 %-ный раствор борной кислоты
Отравления 
попадание едких веществ 
в рот и пищеварительные 
органы 
при попадании кислот пить кашицу из оксида 
магния. при попадании щелочей пить 
раствор лимонной кислоты или очень 
разбавленной уксусной кислоты
отравление твердыми или 
жидкими веществами 
вызвать рвоту, выпив 1 %-ный раствор CuSO4 — 
сульфата меди (II)
отравление газами пострадавшего немедленно вывести на свежий 
воздух
10. никакие органические или неорганические вещества 
нельзя выносить из лаборатории.
11. ртуть, которая была пролита при поломке приборов и тер-
мометров, должна быть тщательно собрана, так как является силь-
нодействующим ядом. ее собирают с помощью амальгамирован-
ных пластинок из меди и помещают в специальную емкость.
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12. при порезах стеклом рану необходимо сразу продезин-
фицировать спиртом или раствором перманганата калия, смазать 
йодом и перевязать бинтом.
13. после оказания первой помощи пострадавшего следует 
направить к врачу.
14. в целях противопожарной безопасности химическая 
лаборатория снабжена асбестовыми одеялами, ящиками с песком 
и огнетушителями. необходимо знать, где находятся противопо-
жарные средства и порядок срочной эвакуации из лаборатории при 
взрыве или пожаре.
15. при возникновении вопросов или нестандартной ситуации 
на лабораторном занятии необходимо сразу обратиться к препода-
вателю или лаборанту.
при выполнении лабораторной работы каждый студент 
составляет отчет по работе, в котором должно быть отражено:
1) название работы и дата ее выполнения;
2) общая цель работы и для каждого отдельного опыта;
3) схема лабораторной установки и ее описание;
4) ход работы;
5) таблица с результатами экспериментальных данных;
6) выводы по каждому опыту и в общем по работе.
Посуда, применяемая  
в лабораторном практикуме
для проведения различных химических опытов применя-
ется особая посуда из тонкостенного или толстостенного стекла. 
посуда из тонкостенного стекла является достаточно стойкой 
к колебаниям температуры, поэтому в ней обычно проводятся 
химические опыты, требующие нагревания. химическую посуду 
из толстостенного стекла нагревать нельзя.
наиболее часто в практикуме применяется стеклянная посуда, 
изображенная на рис. 1.
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а брис. 1. химическая посуда:
а — стаканы; б — пробирки
Мытье посуды. химическая посуда после проведения опыта 
должна быть тщательно вымыта. ее промывают водопроводной 
водой, используя моющие средства и специальную щетку-ерш.
Препаративные приемы работы
Определение pH раствора. для определения значения pH 
используемого раствора соединения необходимо при помощи 
пипетки или стеклянной палочки нанести каплю раствора на 
 полоску универсальной индикаторной бумаги (при этом индика-
торную бумагу в растворы не опускать!), после чего сразу срав-
нить цвет получившегося пятна с эталонами на обложке набора 
индикаторной бумаги.
Перемешивание небольших количеств веществ в течение 
короткого времени удобно проводить вручную осторожным встря-
хиванием или с помощью стеклянной палочки.
Нагревание растворов или твердых веществ проводят обычно 
в пробирке или стакане. для этих целей используются спиртовки, 
электроплитки или водяные бани.
при нагревании пробирок с небольшим количеством вещества 
ее необходимо закрепить в пробиркодержателе (отверстие про-
бирки должно быть направлено от себя). осторожно, небольшим 
пламенем спиртовки сначала прогревают всю пробирку, затем 
нагревают до кипения все содержимое пробирки.
12
классИфИкацИя веществ
классификация веществ предусматр ивает объед инение  мно-
гочислен ных и разнообразных соединений (в настоящее вре мя 
известно порядка 10 млн соединений) в определенные классы или 
группы, которые обладают сходными свойствами и признаками.
учебные химические издания и научная литература исполь-
зуют меж дународную номен клатуру, разработанну ю Междуна-
родным союзом теоретической и практической химии (иЮпак) . 
в технической литературе и лабораторной практике часто приме-
няют тривиальные названия, например , едкий натр, сод а, соляная 
кислота, медный купорос, олеум.
все вещества, встречаю щиеся в природе, можно подраздел ить 
на и н д и в и д у а л ь н  ы е  х и м и ч е с к и е  в е щ е с т в а, кото-
рые состоят из частиц одного вида, и с м е с и  в е щ е с т в, состоя-
щие из разных частиц.
чистые химические вещества, в свою оч ередь, подразделя-
 ются на п р о с т ы е  и  с л о ж н ы е  в е щ е с т в а. в настоящее 
время известно около 500 простых веществ с учетом  всех алло-
тропных модификаций элементов. кроме того, простые вещества 
можно подразделить на м е т а л л ы  и  н е м е т а л л ы  (рис. 2).
Вещества  
(кислород, кальций, хлороводород, толуол, воздух) 
Индивидуальные вещества  
( , кальций, хлороводород,толуол) 











рис. 2. схема классификации химических веществ
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к неметаллам относятся простые вещества, образованные сле-
дующими химическими элементами:
элементы формулы неметаллов
благородные газы He, Ne, Ar, Kr, Xe, Ra;
галогены F2, Cl2, Br2, I2, At;
халькогены O2, S, Se, Te, кроме Po,
а также :
азот, фосфор, мышья к, N2, P, As
углерод, кремний, бор, водород C, Si, B, H2
остальные элементы относятся к металлам.
сложные  вещества подразделяются, в свою очередь, на о р г а -
н и ч е с  к и е  и   н е о р г а н и ч е с к и е.
органическими соеди нен иями являются те соединения, 
в состав  которых входит элемент углерод.
соединения углерода , а именно его оксиды , угольная кислота 
и ее соли, относят к классу неорганических соединений, так как по 
составу и сво йствам они очень близки к ним.
согласно другому определению органические соединения — 
это углеводороды и их разнообразные производные.
слож ные неорганические вещества подразделяются на следу-
ющие основные классы соединений: оксиды, основания (щелочи, 













Сложные неорганические вещества  
рис. 3. схема классификации неорганических веществ
однако основания и кислородсодержащие кислоты можно 
рассматривать как один класс — гидроксиды.
ряд сложных неорганических соединений рассматривается 
как неосновные классы неорганических соединений.
при подготовке к лабораторным работам студентам следует 
пользоваться табличными материалами, помещенными на цвет-
ных вкладках.
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лабОратОрНая рабОта 1  
ИзучеНИе свОйств кИслОт
перед выполнением лабораторной работы необходимо повто-
рить теоретический материал по химическим свойствам кислот, 
правила составления ионных уравнений для реакций обмена 
и электронного баланса для окислительно-восстановительных 
процессов.
1. теоретическая часть
все кислоты, независимо от их происхождения, объединяет 
одно общее свойство — они содержат реакционноспособные 
атомы водорода. в связи с этим обстоятельством кислотам дают 
следующее определение.
к и с л о т а  — это сложное вещество, в молекуле которого 
имеется один или несколько атомов водорода и кислотный остаток.
согласно аррениусу кислотами называются сложные веще-
ства, распадающиеся в водном растворе (или в расплаве) на поло-






соляная кислота ион водорода кислотный остаток
н2SO4  2H
+ +
серная кислота ионы водорода кислотный остаток
свойства кислот определяются тем, что они способны заме-
нять в своих молекулах атомы водорода на атомы металлов.
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например:
H2SO4 + Zn = ZnSO4 + H2
серная кислота металл соль водород
H2SO4 + CaO = CaSO4 + H2O
серная кислота оксид соль вода
рассмотрим на примере серной кислоты ее образование из 
кислотного оксида SO3, а затем реакцию серной кислоты с магнием. 
напишем соединения в виде структурных формул, так как нам 











































серная   кислота
Mg2+O2− +
оксид соль вода
Эти примеры позволяют найти связь между кислотным окси-
дом SO3, кислотой H2SO4 и ее солью MgSO4. одно происходит из 
другого, причем атом серы и атомы кислорода переходят из соеди-




1. по наличию в составе молекулы кислоты кислорода все 
кислоты делятся на кислородсодержащие и бескислородные 
(табл. 2).
Таблица 2
классификация кислот по наличию кислорода







HF — фтороводородная (плавиковая) 




б е с к и с л о р о д н ы е  к и с л о т ы  (как следует из названия) 
не содержат в своем составе кислорода.
к и с л о р о д с о д е р ж а щ и е  к и с л о т ы  представляют 
собой гидраты кислотных оксидов (так называемых ангидридов 
кислот).
некоторые кислотные оксиды с водой непосредственно не 
взаимодействуют, однако соответствующие им гидраты, получен-
ные другим способом, представляют собой кислородсодержащие 
кислоты.
например:
SiO2 + H2O →/
данная реакция не идет, но оксиду кремния (IV) в качестве 
гидрата соответствует кремниевая кислота H2SiO3, которую можно 
получить косвенным путем.
2. по основности все кислоты делятся на одноосновные 
(с одним атомом водорода), двухосновные (с двумя атомами н) 
и трехосновные (с тремя атомами н), как показано в табл. 3.
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о с н о в н о с т ь  кислот определяется количеством атомов 
водорода в молекуле кислоты, которые могут замещаться на атомы 
металлов с образованием соответствующей соли.
Таблица 3
классификация кислот по основности  
(числу атомов водорода)












3. в зависимости от количества молекул воды, которые при-
соединяются одной молекулой кислотного оксида (ангидрида), 
кислородсодержащие кислоты можно подразделить на мета-, 
пиро- и ортоформы.
например:
р2о5 + н2о = 2нро3  — метафосфорная кислота;
P2O5 + 2H2O = H4P2O7  — пирофосфорная кислота;
р2о5 + 3н2о = 2н3ро4  — ортофосфорная кислота.
если кислота имеет две формы, то тогда менее богатая водой 
форма будет метаформой кислоты, а более богатая водой форма — 
ортоформой кислоты.
например:
нво2  — метаборная кислота;
н3во3  — ортоборная кислота;
нAlO2  — метаалюминиевая кислота;
H3AlO3  — ортоалюминиевая кислота и др.
1.2. Номенклатура кислот
водные растворы галогеноводородов, а также водородных 
соединений серы, селена, теллура и некоторые другие рассматри-
вают как бескислородные кислоты.
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названия бескислородных кислот образуются от названия 
неметалла с прибавлением слова водородная:
например:
HF — фтороводородная кислота;
нсl — хлороводородная кислота;
нвr — бромоводородная кислота;
HI — иодоводородная кислота;
нсN — циановодородная кислота.
т р а д и ц и о н н ы е  н а з в а н и я  кислородсодержащих 
кислот образуются в зависимости от названия элемента, образу-
ющего кислоту (кислотообразующего элемента), с учетом степени 
его окисления. если кислотообразующий элемент имеет высшую 
(совпадающую с номером группы в периодической системе хими-
ческих элементов д. и. Менделева), то название кислоты скла-




+6O4  — серная кислота;
нМn+7о4  — марганцовая кислота;
H2Ge
+4O3  — германиевая кислота.
традиционные названия кислородсодержащих кислот пред-
ставлены в табл. 4.
Таблица 4






















H3PO4 Фосфорная кислота 
н3Pо3 ортофосфористая кислота








1.3. графические формулы кислот
в б е с к и с л о р о д н ы х  кислотах атомы водорода непосред-









в к и с л о р о д с о д е р ж а щ и х  к и с л о т а х  атомы водо-
рода, определяющие основность кислоты, связаны с атомом кисло-
тообразующего элемента всегда через атом кислорода. атомы 
кислорода, не связанные с водородом, соединены c атомом кисло-
тообразующего элемента кратными связями или же образуют 
кислородные мостики.
1.4. физические свойства кислот
большинство кислот представляют собой жидкости (HCl, 
нNо3 и др.) или твердые вещества (H3PO4, H2SiO3, H3BO3). рас-
творимые в воде кислоты придают раствору кислый вкус (за счет 
свободных ионов водорода), разъедают растительные и животные 
ткани, окрашивают индикаторы.
1.5. химические свойства кислот
1. Электролитическая диссоциация. действие растворов 
кислот на индикаторы. практически все кислоты (кроме крем-
ниевой) хорошо растворимы в воде (рис. 4).
растворы кислот в воде изменяют окраску и н д и к а т о -
р о в. по окраске индикаторов определяют присутствие в рас-
творе кислоты. индикатор лакмус синий окрашивается растворами 
кислот в красный цвет, индикатор метиловый оранжевый — 
в красный цвет, а индикатор фенолфталеин не изменяет окраску 




































































H++ H Cl− +




(ион гидроксония  )
гидратированный
анион хлора
рис. 4. Электролитическая диссоциация
2. взаимодействие кислот с основаниями (с основными 
и амфотерными гидроксидами). Эта реакция называется р е а к -
ц и е й  н е й т р а л и з а ц и и. кислоты реагируют с основанием 
с образованием соли, в которой всегда обнаруживается кислотный 
остаток в неизменном виде. вторым продуктом реакции нейтрали-
зации обязательно является вода.
например:
кислота + основание = соль + вода
H2SO4 + Mg(OH)2 = MgSO4 + 2H2O
H3PO4 + Fe(OH)3 = FePO4 + 3H2O
H3PO4 + 3Na(OH) = Na3PO4 + 3H2O
для проведения реакций нейтрализации достаточно, чтобы 
хотя бы одно из реагирующих веществ было растворимо в воде. 
поскольку практически все кислоты растворимы в воде, они 
вступают в реакции нейтрализации не только с растворимыми, 
23
но и с нерастворимыми основаниями. единственным исключе-
нием является кремниевая кислота, которая плохо растворима 
в воде и поэтому может реагировать только с растворимыми осно-
ваниями (щелочами) — такими как NaOH и KOH:
H2SiO3 + 2NaOH = Na2SiO3 + 2H2O
3. взаимодействие кислот с основными и амфотерными 
оксидами. с основными оксидами кислоты также вступают 
в реакции нейтрализации:
кислота + оксид = соль + вода
2HCl + MgO = MgCl2 + H2O
2H3PO4 + 3FeO = Fe3(PO4)2 + 3H2O
кислоты с основными оксидами образуют соль и воду, так же 
как и в случае реакций с основаниями. соль содержит кислотный 
остаток соответствующей кислоты, которая участвовала в реакции 
нейтрализации.
например, в промышленности фосфорную кислоту можно 
использовать для очистки железа от ржавчины (оксидов железа). 
Фосфорная кислота убирает с поверхности металла его оксид, 
однако с самим железом реагирует очень медленно. оксид железа 
превращается в растворимую соль FePO4, которую потом смывают 
водой вместе с остатками кислоты.
4. взаимодействие кислот с металлами. при взаимодейст-
вии кислот с металлом нужно соблюдать определенные условия 
(в отличие от реакций кислот с основаниями и основными окси-
дами, которые идут практически всегда).
во-первых, металл должен быть достаточно реакционноспо-
собным (активным) по отношению к кислотам. например, сере-
бро, золото, ртуть и некоторые другие металлы с кислотами не 
реагируют. такие металлы, как натрий, калий, цинк, кальций — 
напротив, реагируют очень активно с выделением большого коли-
чества тепла и газообразного водорода.
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кислота + Металл = соль + водород
HCl + Hg = не образуется
2HCl + 2K = 2KCl + H2↑
H2SO4 + Zn = ZnSO4 + H2↑
все металлы по реакционной способности в отношении кислот 
располагаются в р я д  а к т и в н о с т и  м е т а л л о в  (табл. 5). 
слева находятся наиболее активные металлы, справа — неактив-
ные. чем левее находится металл в ряду активности, тем интенсив-
нее он взаимодействует с кислотами.
Таблица 5
ряд активности металлов
Металлы, которые вытесняют  
водород из кислот
Металлы, которые не вытесняют 
водород из кислот
K, Ba, Ca, Na, Mg, Al, Mn, Zn, Cr, Fe, 
Ni, Sn, Pb (H)
← самые активные металлы
Cu, Hg, Ag, Pt, Au
самые неактивные металлы →
во-вторых, кислота должна быть достаточно с и л ь н о й, 
чтобы реагировать даже с металлом из левой части табл. 5. под 
силой кислоты понимают ее способность отдавать ионы водо-
рода (H+).
например, органические кислоты растений (яблочная, лимон-
ная и щавелевая) являются с л а б ы м и  кислотами и очень мед-
ленно реагируют с такими металлами, как хром, цинк, железо, 
олово, никель, свинец (хотя с оксидами и основаниями металлов 
они могут достаточно легко реагировать).
с другой стороны, такие с и л ь н ы е  кислоты, как серная или 
соляная, способны реагировать со всеми металлами из левой части 
табл. 5.
поэтому существует еще одна классификация кислот — по 




классификация кислот на сильные и слабые























при проведении реакций металлов с кислотами-окислите-
лями, такими как н2SO4 (концентрированный раствор) или HNO3 
(раствор любой концентрации), выделение водорода практически 
не наблюдается.
например:
Cu + 2H2SO4(конц) = CuSO4 + SO2↑ + 2H2O
8HNO
3(конц)
 + 3Мg = 3Mg(NO3)2 + 2NO↑ + 4H2O
есть металлы, которые реагируют с р а з б а в л е н н ы м и 
кислотами, но не реагируют с концентрированными кислотами — 
серной и азотной.
такие металлы, как алюминий, железо, хром, никель и некото-
рые другие, при контакте с концентрированными кислотами сразу 
же покрываются продуктами окисления.
5. кислоты могут взаимодействовать с солями более слабых 
или более летучих кислот, образуя новую соль и новую кислоту.
например:
2нсl + K2CO3 = 2Kсl + H2CO3 (H2O + CO2)
н2Sо4 + 2Nасl = Na2SO4 + 2нсl↑
в первой реакции сильная соляная кислота (нсl) вытесняет 
более слабую угольную кислоту (н2со3), а во второй реакции 
сильная серная кислота (н2Sо4) вытесняет тоже сильную, но более 
летучую хлороводородную кислоту.
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1.6. способы получения кислот
1. бескислородные кислоты можно получить непосредствен-
ным синтезом из соответствующих элементов с последующим рас-
творением полученного соединения в воде.
например:
н2 + Br2 = 2нBr
н2 + S = H2S
2. кислородсодержащие кислоты можно получить взаимодей-
ствием кислотных оксидов с водой.
например:
SO2 + H2O = н2Sо3
N2O5 + н2о = 2HNO3
3. как бескислородные, так и кислородсодержащие кислоты 
можно получить с помощью реакции обмена между солями 
и кислотами.
например:
K2SiO3 + H2SO4 = K2SO4 + H2SiO3↓
AgNO3 + HCl = AgCl↓ + нNO3
MgS + 2HCl = MgCl2 + H2S↑
CuSO4 + H2S = CuS↓ + H2SO4
1.7. Области применения кислот
азотная кислота (HNO3) широко используется для производ-
ства красителей, лаков, удобрений, лекарственных и взрывчатых 
веществ, пластмасс, а также химических волокон.
серная кислота (н2Sо4) расходуется в больших количествах 
для производства красителей, минеральных удобрений, химиче-
ских волокон, лекарственных веществ и пластмасс.
Фосфорная кислота (H3PO4) применяется для защиты от кор-
розии трубопроводов, прокачивающих морскую воду, входит 
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в состав композиций для преобразования ржавчины перед покрас-
кой, используется в составах для обезжиривания металлических 
поверхностей перед нанесением защитных покрытий.
соляная кислота (HCl) широко используется в составах тра-
вильных растворов для удаления ржавчины и отложений в трубо-
проводах и скважинах, а также как отвердитель фенолформальде-
гидных смол.
2. Экспериментальная часть
Опыт 1. Испытание раствора кислоты индикаторами
при диссоциации кислот образуются ионы н+, обуславлива-
ющие кислую реакцию среды и изменение окраски индикаторов. 
составьте уравнения диссоциации серной и соляной кислоты 
и запишите их в отчет.
ход работы
нанесите стеклянной палочкой по одной капле растворов сер-
ной и соляной кислоты на полоски индикаторов — универсальный, 
синий лакмус, наблюдайте за окраской индикатора. приготовьте 
для опытов 4 пробирки. в две пробирки налейте по 0,5 мл раз-
бавленной серной кислоты, а в другие две — такое же количество 
соляной кислоты. в каждую из двух пробирок с соляной и серной 
кислотами добавьте несколько капель раствора метилового оран-
жевого, наблюдайте за изменением окраски растворов. в остав-
шиеся две пробирки с соляной и серной кислотами добавьте 
несколько капель раствора фенолфталеина, также наблюдайте за 
изменением окраски растворов. результаты наблюдений запишите 
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1 серная рн =
2 соляная
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Опыт 2. Взаимодействие кислот с металлами
напишите уравнения реакций взаимодействия разбавленной 
серной кислоты с цинком и концентрированной азотной кислоты 
с медью, составьте электронный баланс.
ход работы
в одну пробирку поместите 1 гранулу цинка и добавьте 
1–2 мл разбавленной серной кислоты. в другую пробирку внесите 
1 микрошпатель порошка меди и прилейте 1–2 мл концентриро-
ванной азотной кислоты. опыт необходимо проводить в вытяж-
ном шкафу! какие изменения происходят в каждой из пробирок? 
наблюдения запишите в отчет.
Опыт 3. Взаимодействие кислот с основными  
и амфотерными оксидами
составьте уравнения реакций оксида меди (II) и оксида цинка 
с серной кислотой в молекулярной и ионной форме.
ход работы
в одну пробирку внесите 1 микрошпатель оксида меди (II), 
а в другую — столько же оксида цинка. в каждую из пробирок 
добавьте серной кислоты до растворения кристаллов. запишите 
свои наблюдения в отчет.
Опыт 4. Взаимодействие кислот с основными  
и амфотерными гидроксидами
напишите уравнения реакции соляной кислоты с гидрокси-
дом натрия и гидроксидом железа (III) в молекулярной и ионной 
форме.
ход работы
в пробирку налейте 1 мл раствора гидроксида натрия 
и добавьте 1–2 капли фенолфталеина. затем по каплям прили-
вайте раствор соляной кислоты, наблюдая за изменением окраски 
индикатора.
для получения гидроксида железа (III) в пробирку налейте 
1 мл раствора хлорида железа (III) и добавьте к нему раствор 
гидроксида аммония до появления осадка гидроксида железа (III). 
в отчете укажите цвет осадка и составьте соответствующее урав-
нение реакции в молекулярной и ионной форме. затем к получен-
ному осадку приливайте по каплям соляную кислоту до растворе-
ния осадка.
Опыт 5. Взаимодействие кислот с солями
напишите уравнения реакций в молекулярной и ионной 
форме: соляной кислоты с карбонатом натрия и серной кислоты 
с хлоридом бария.
ход работы
в одну пробирку налейте 1 мл раствора карбоната натрия 
и столько же соляной кислоты. наблюдайте за выделением газа. 
в другую пробирку налейте 1 мл раствора хлорида бария и столько 
же серной кислоты до появления осадка. цвет осадка укажите 
в отчете.
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лабОратОрНая рабОта 2  
ИзучеНИе свОйств ОсНОваНИй
перед выполнением лабораторной работы необходимо повто-
рить теоретический материал по химическим свойствам основа-
ний, правила составления ионных уравнений для реакций обмена 
и электронного баланса для окислительно-восстановительных 
процессов.
1. теоретическая часть
согласно теории аррениуса о с н о в а н и я м и  называются 
химические вещества, распадающиеся (диссоциирующие) в вод-
ном растворе (или в расплаве) на положительно заряженные ионы 




гидроксид натрия катион натрия гидроксид-ион
существует большое количество оснований, которые состоят 
из атома металла и присоединенных к нему гидроксильных групп. 
например:
NaOH — гидроксид натрия;
KOH  — гидроксид калия;
Ca(OH)2  — гидроксид кальция;
Fe(OH)3  — гидроксид железа (III);
Ba(OH)2  — гидроксид бария.
существует также основание, в котором он-группа связана 
не с металлом, а с ионом  (катионом аммония). Это основа-
ние называется гидроксид аммония и имеет формулу NH4OH. 
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гидроксид аммония образуется в реакции присоединения воды 
к аммиаку, когда аммиак растворяют в воде:
NH3 + H2O ↔ NH4OH (гидроксид аммония).
1.1. классификация оснований
по растворимости в воде основания делятся на две группы: 
р а с т в о р и м ы е  и  н е р а с т в о р и м ы е  в воде основания 
(рис. 5). растворимые в воде основания называются щ е л о ч а м и.
Щелочи являются сильными основаниями.
Основания 
Растворимые в воде  
NaOH, KOH, Ba(OH)2 
Нерастворимые в воде  
Fе(OH)2, Cu(OH)2, Mn(OH)2 
рис. 5. схема классификации оснований
растворы щелочей «мыльные» на ощупь и довольно едкие. 
они разъедают кожу, бумагу, ткани, очень опасны (как и кислоты) 
при попадании в глаза.
лишь небольшую часть всех оснований называют щелочами. 
Это, например, KOH — гидроксид калия (едкое кали), NaOH — 
гидроксид натрия (едкий натр), LiOH — гидроксид лития, 
Ca(OH)2 — гидроксид кальция (его раствор в воде называется 
известковой водой, а суспензия в воде — известковым молоком), 
Ba(OH)2 — гидроксид бария. большинство остальных оснований 
в воде нерастворимы и, соответственно, щелочами их не называют.
рассмотрим реакцию нейтрализации между щелочью 
и кислотой:
H O HNa+OH− Na+Cl−H Cl+ +



















серная   кислота
+
соль водащелочь
на этой схеме показано различие между кислотами и осно-
ваниями: кислоты склонны отщеплять атомы водорода, а основа-
ния — гидроксильные группы. в реакцию нейтрализации с кисло-
тами вступают любые основания, а не только щелочи.
основания имеют разную способность отщеплять гидрок-
сильные группы, поэтому их также подразделяют на с и л ь н ы е 
и  с л а б ы е  основания (табл. 7). в отличие от слабых оснований 
сильные основания в водных растворах склонны легко отдавать 
он-группы, а слабые — нет.
Таблица 7
классификация оснований по силе
сильные основания слабые основания
NaOH — гидроксид натрия
KOH — гидроксид калия
LiOH — гидроксид лития
Ba(OH)2 — гидроксид бария
Ca(OH)2 — гидроксид кальция 
Mg(OH)2 — гидроксид магния
Fe(OH)2 — гидроксид железа (II)
Мn(OH)2 — гидроксид марганца (II)
NH4OH — гидроксид аммония
Cu(OH)2 — гидроксид меди (II)
и т. д.
(большинство гидроксидов металлов)
По кислотности основания можно разделить на две группы — 
о д н о к и с л о т н ы е  и  д в у к и с л о т н ы е.
кислотность оснований определяется количеством гидрок-
сильных групп, которые могут быть замещены на кислотные 
остатки.
однокислотные основания образуются от одновалент-




Kон  — однокислотное основание;
Zn(он)2 — двукислотное основание.
1.2. графические формулы оснований
при графическом изображении формул оснований следует 
обращать внимание на то, что число гидроксильных групп опреде-
ляется валентностью металла и что атом водорода связан с метал-





по международной номенклатуре названия оснований образу-
ются из слова гидроксид, названия металла в родительном падеже, 
и если металл проявляет переменную валентность, то в скобках 
указывается значение валентности.
например:
Kон — гидроксид калия;
сu(он)2 — гидроксид меди (II).
для ряда оснований используются тривиальные названия.
например:
Naон — едкий натр, каустическая сода;
Kон — едкое кали;
Bа(он)2 — едкий барий;
са(он)2 — гашеная известь.
1.4. химические свойства оснований
1. растворы щелочей изменяют окраску индикаторов сле-
дую щим образом:
а) фиолетовый раствор синего лакмуса — в синий цвет;
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б) индикатор метиловый оранжевый (или метилоранж) в рас-
творах щелочей имеет желтый цвет;
в) бесцветный раствор фенолфталеина — в малиновый цвет.
2. большинство малорастворимых основных гидроксидов при 
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основания щелочных металлов термически устойчивы. 
например, гидроксид натрия Naон кипит при Т = 1 400 °с без 
разложения.
3. основания взаимодействуют с кислотами (реакция ней-
трализации), образуя соль и воду.
например:
Kон + нсl = Kсl + н2о
сu(он)2 + н2SO4 = сuSO4 + 2H2O
Мg(он)2 + 2нNO3 = Мg(NO3)2 + 2н2о
4. основания взаимодействуют с кислотными оксидами.
например:
са(он)2 + сO2 = сасо3↓+ н2о
ва(OH)2 + SO3 = ваSO4↓+ н2о
6 Naон + р2о5 = 2Na3PO4 + 3H2O
5. Щелочи взаимодействуют с амфотерными оксидами, 
образуя при сплавлении соответствующие соли.
например:
2 3 2 2
2 2 2
Al O 2NaOH NаАlO Н О






при взаимодействии амфотерных оксидов с концентрирован-
ными растворами щелочей образуются гидроксокомплексы:
ZnO + 2Kон + H2O = K2[Zn(OH)4]
тетрагидроксоцинкат  
калия
6. Щелочи взаимодействуют с растворами солей, образуя 
новое основание и новую соль.
например:
2Naон + сuSо4 = сu(оH)2↓+ Na2Sо4
2NH4он + Feсl2 = Fe(он)2↓+ 2NH4Cl
2Kон + Мnс12 = Мn(он)2↓+ 2Kсl
1.5. амфотерные гидроксиды
а м ф о т е р н ы м и  г и д р о к с и д а м и  называются такие 
гидроксиды, которые в зависимости от условий проявляют свой-
ства либо оснований, либо кислот.
к амфотерным гидроксидам относятся гидроксиды, образо-
ванные катионами металлов с зарядом +3, +4: Fe(OH)3, аl(он)3, 
сr(он)3, Mn(OH)4, а также в виде исключения ве(он)2, Zn(он)2, 




аl(он)3 + 3нсl = аlсl3 + 3н2о
Zn(он)2 + н2Sо4 = ZnSO4 + 2н2о
б) с кислотными оксидами,
например:




в этих реакциях амфотерные гидроксиды проявляют свойства 
оснований;
в) с основаниями. при сплавлении твердых веществ образу-
ются соли.
например:
( ) (тв) 2 23
2 (тв) 2 2 2
Аl ОН NaОН NaАlO 2Н О





в этих реакциях амфотерные гидроксиды проявляют свойства 
кислот.
в реакциях с водными растворами щелочей образуются соот-
ветствующие комплексные соединения.
например:
аl(он)3 + Naон(раствор) = Na[аl(OH)4]
тетрагидроксоалюминат  
натрия
Zn(он)2 + 2Kон(раствор) = K2[Zn(OH)4]
тетрагидроксоцинкат  
калия
г) с основными оксидами,
например:
( ) 2 2 232Cr OH  K O 2KCrO  3H O
t
+ = +
в этой реакции амфотерный гидроксид проявляет кислотные 
свойства. реакция протекает только при сплавлении реагентов.
1.6. способы получения оснований
1. общим способом получения оснований является реакция 
обмена раствора соли с раствором щелочи. при этом обязательно 
образуется новое основание и новая соль.
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например:
CuSO4 + 2Kон = Cu(OH)2↓ + K2Sо4
K2CO3 + ва(он)2 = 2Kон + васо3↓
Этим методом могут быть получены как нерастворимые, так 
и растворимые в воде основания.
2. Щелочи получают взаимодействием щелочных и щелочно-
земельных металлов с водой.
например:
2Nа + 2н2о = 2Nаон + н2↑
са +2н2о = са(он)2 + н2↑
3. Щелочи могут быть получены также взаимодействием окси-
дов щелочных и щелочноземельных металлов с водой.
например:
Nа2о + н2о = 2Nаон
сао + н2о = са(он)2
4. в технике щелочи получают электролизом растворов солей 
(например, хлоридов):
электролиз
2 2 22NaСl 2Н О 2NаОН  Н Cl+ → + ↑ + ↑
1.7. Области применения оснований
гидроксиды натрия и калия (Nаон и Kон) используются для 
очистки нефтепродуктов, для производства искусственного шелка, 
мыла, бумаги, применяются в текстильной и кожевенной промыш-
ленности и др. Щелочи входят в состав растворов для химического 
обезжиривания поверхностей черных и некоторых цветных метал-
лов перед нанесением защитных и декоративных покрытий.
гидроксиды калия, кальция, бария применяются в нефтя-
ной промышленности для приготовления ингибированных буро-
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вых растворов, позволяющих разбуривать неустойчивые горные 
породы.
гидроксиды кальция и натрия используются в качестве реа-
гентов для очистки газов от сероводорода.
гашеная известь са(он)2 применяется в качестве ингибитора 
коррозии металлов под действием морской воды, а также в каче-
стве реагента для устранения жесткости воды и очистки мазута.
2. Экспериментальная часть
Опыт 1. Испытание раствора основания индикаторами
при диссоциации оснований образуются ионы он–, обуслав-
ливающие основную реакцию среды и изменение окраски инди-
каторов. составьте уравнения диссоциации гидроксидов натрия 
и бария, запишите их в отчет.
ход работы
нанесите стеклянной палочкой по одной капле раствора 
гидроксида натрия на полоски индикаторов — универсальный, 
синий лакмус, наблюдайте за окраской индикатора. в две про-
бирки налейте по 0,5 мл разбавленного раствора гидроксида натрия 
и в одну из них добавьте несколько капель раствора метилового 
оранжевого, а в другую — раствор фенолфталеина, наблюдайте за 
изменением окраски раствора. результаты наблюдений запишите 





лакмус синий метилоранж универсальный фенолфталеин
1 NaOH рн = 
Опыт 2. Взаимодействие щелочей с металлами
напишите уравнение реакции взаимодействия гидроксида 
натрия с цинком, составьте электронный баланс.
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ход работы
в одну пробирку поместите 1 гранулу цинка и добавьте 1–2 мл 
10 %-ного раствора NaOH, осторожно нагрейте содержимое про-
бирки. опыт необходимо проводить в вытяжном шкафу! какие 
изменения происходят в пробирке? наблюдения запишите в отчет.
Опыт 3. Взаимодействие щелочей с амфотерными оксидами
составьте уравнение реакции оксида цинка с NaOH в молеку-
лярной и ионной форме.
ход работы
в пробирку внесите 1 микрошпатель оксида цинка и добав-
ляйте 10 %-ный раствор NaOH до растворения кристаллов. в слу-
чае необходимости содержимое пробирки можно подогреть. запи-
шите свои наблюдения в отчет.
Опыт 4. Взаимодействие щелочей  
с амфотерными гидроксидами
напишите уравнение реакции гидроксида натрия с гидрокси-
дом алюминия в молекулярной и ионной форме.
ход работы
для получения гидроксида алюминия в пробирку налейте 1 мл 
раствора хлорида алюминия и добавьте к нему раствор гидроксида 
аммония до появления осадка гидроксида алюминия. в отчете ука-
жите цвет осадка и составьте соответствующее уравнение реакции 
в молекулярной и ионной форме. затем к полученному осадку 
приливайте раствор гидроксида натрия до полного растворения 
осадка.
Опыт 5. Взаимодействие щелочей с солями
напишите уравнение реакции гидроксида натрия с сульфатом 
меди (II) в молекулярной и ионной форме.
ход работы
в пробирку налейте 1–2 мл раствора сульфата меди (II) и по 
каплям постепенно приливайте раствор гидроксида натрия до появ-
ления осадка гидроксида меди (II). цвет осадка укажите в отчете. 
содержимое пробирки разделите на две части и используйте для 
проведения опытов 6 и 7.
Опыт 6. Взаимодействие щелочей с кислотами
напишите уравнение реакции соляной кислоты с гидроксидом 
меди (II) в молекулярной и ионной форме.
ход работы
в одну из пробирок, содержащих осадок гидроксида меди (II), 
полученный в опыте 5, по каплям приливайте соляную кислоту до 
полного растворения осадка. цвет раствора укажите в отчете.
Опыт 7. Термическое разложение  
нерастворимых в воде оснований
напишите уравнение термического разложения сu(он)2.
ход работы
содержимое второй пробирки с осадком сu(он)2, получен-
ным в опыте 5, нагревайте до изменения цвета осадка. цвет полу-
ченного оксида меди (II) укажите в отчете.
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лабОратОрНая рабОта 3  
ИзучеНИе свОйств средНИх сОлей
перед выполнением лабораторной работы необходимо повто-
рить теоретический материал по химическим свойствам солей, 
правила составления ионных уравнений для реакций обмена 
и электронного баланса для окислительно-восстановительных 
процессов.
1. теоретическая часть
с о л и  — это сложные вещества, которые диссоциируют в вод-
ном растворе (либо расплаве) на положительно заряженные ионы 




соль катион металла анион кислотного остатка
кроме того, соли — это такие вещества, в которых атомы 
металла связаны с кислотными остатками.
исключение составляют соли аммония, в которых с кислот-
ными остатками связаны катионы аммония (частицы ), а не 
атомы металла.
например:
NaCl — хлорид натрия;
Na2SO4 — сульфат натрия;
саSO4 — сульфат кальция;
саCl2 — хлорид кальция;
(NH4)2SO4 — сульфат аммония.
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практически все соли являются ионными соединениями, 
таким образом, в солях соединены между собой ионы металла 
и ионы кислотных остатков.
например:
Na+Cl– — хлорид натрия;
Ca2+  — сульфат кальция и т. д.
названия солей составляют из двух слов: на первом месте 
ставится название аниона (кислотный остаток) в именительном 
падеже и на второе место ставится название катиона металла 
в родительном падеже. названия солей в зависимости от их кислот-













азотная — HNO3 I нитраты Ca(NO3)2 — нитрат кальция
кремниевая — 
H2SiO3
II силикаты Na2SiO3 — силикат натрия
серная — H2SO4 II сульфаты PbSO4 — сульфат свинца
угольная — H2CO3 II карбонаты Na2CO3 — карбонат натрия
Фосфорная — H3PO4 III Фосфаты AlPO4 — фосфат алюминия
бромоводородная — 
HBr
Br− I бромиды NaBr — бромид натрия
иодоводородная — 
HI
I− I иодиды KI — иодид калия
сероводородная — 
H2S
S2− II сульфиды FeS — сульфид железа (II)
соляная — HCl Cl− I хлориды NH4Cl — хлорид аммония
Фтороводородная — 
HF
F− I Фториды CaF2 — фторид кальция
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из табл. 8 видно, что названия бескислородных солей, кото-
рые образованы атомами металлов в высшей степени окисления 
(всо), имеют окончания -ид (например, K2S — сульфид калия), 
а названия кислородсодержащих солей — окончания -ат (напри-
мер, K2S
+6O4 — сульфат калия).
если атом металла находится в промежуточной степени окис-
ления, то тогда для образования названия кислородсодержащих 
солей используется окончание -ит. в качестве примера можно 
привести K2S
+4O3 — сульфит калия.
1.1. классификация солей
соль — это продукт взаимоде йствия основания и кислоты, т. е. 
продукт замещения атомов водорода в молекуле кислоты на атом 
металла либо продукт замещения гидроксильных групп в моле-
куле основания на кислотные остатки соответственно.
соли можно классифицировать на средние, кислые, основные 
и двойные (рис. 6). Молекулы с р е д н и х  с о л е й  состоят только 
из атомов металла и кислотного остатка. например, соли, которые 











рис. 6. схема классификации солей
соли образуются в результате соответствующей реакции ней-
трализации кислоты и основания. например, сульфат калия образу-
ется в реакции между серной кислотой и основанием (едким кали). 
при этом на 1 моль кислоты необходимо взять 2 моля основания:




если использовать только 1 моль основания, т. е. меньше, чем 
нужно для полной нейтрализации кислоты, то образуется соответ-
ствующая к и с л а я  с о л ь  — гидросульфат калия:
H2SO4 + KOH = KHSO4 + H2O
гидросульфит калия  
(кислая соль)
следует отметить, что кислые соли образуют только мно-
гоосновные кислоты. одноосновные кислоты кислых солей не 
образуют.
кислые соли являются продуктами неполного замещения ато-
мов водорода атомами металла.
кислые соли, кроме ионов металла и кислотного остатка, 
в своем составе имеют еще ионы водорода.
двухосновные кислоты (H2SO3, H2CO3, H2S и т. д.) могут обра-
зовать только один тип кислых солей, которые называются о д н о -
з а м е щ е н н ы м и  (атом металла замещает только один атом 
водорода кислоты).
например, сернистая кислота при неполной нейтрализации 
гидроксидом калия образует кислую соль — KнSо3:
H2SO3 + KOH = KнSо3 + H2O
трехосновные кислоты могут образовать уже два типа кислых 
солей, а именно о д н о з а м е щ е н н ы е  и  д в у з а м е щ е н н ы е.
например, при неполной нейтрализации ортофосфорной 
кислоты (н3ро4) гидроксидом калия можно получить и однозаме-
щенную соль — гидрофосфат калия (Kн2ро4):
н3ро4 + Kон = Kн2ро4 + н2о
и двузамещенную соль — дигидрофосфат калия (K2нро4):
H3PO4 + 2Kон = K2нро4 + 2H2O
в название кислых солей добавляется приставка гидро- 
(от слова hydrogenium — водород), если молекула соли состоит из 
одного атома водорода, например: KHCO3 — гидрокарбонат калия, 
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Na2HPO4 — гидрофосфат натрия. если же молекула соли содержит 
уже два атома водорода, как в случае с NaH2PO4, то тогда в назва-
ние добавляется приставка дигидро-, и NaH2PO4 будет называться 
дигидрофосфатом натрия.
о с н о в н ы е  с о л и  являются продуктами неполного заме-
щения гидроксильных групп основания или амфотерного гидро-
ксида на кислотные остатки.
основные соли образуются при неполной нейтрализации 
основания кислотами. названия основных солей образуются 
с помощью приставок гидроксо- или дигидроксо-.
например:
Ba(OH)2 + 2HCl = BaCl2 + 2H2O
хлорид бария 
(средняя соль)
Ba(OH)2 + HCl = Ba(OH)Cl + H2O
гидроксохлорид бария
(основная соль)
основные соли, кроме ионов металла и кислотного остатка, 
как в случае средних солей, еще содержат группы OH.
основные соли могут образоваться только из многокислотных 
оснований. в случае однокислотных оснований такие соли обра-
зоваться не могут.
двукислотные основания могут образовать только один тип 
основных солей, а трехкислотные — соответственно уже два типа. 
например, Ba(он)2, которое относится к двукислотным основа-
ниям, при неполной нейтрализации может образовать только одну 
основную соль:
Ba(OH)2 + HNO3 = BaOHNO3 + H2O
основная соль
а при дальнейшей нейтрализации уже образуется средняя соль:
BaOHNO3 + HNO3 = Ba(NO3)2 + H2O
средняя соль
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Al(OH)3 является трехкислотным гидроксидом, который обра-
зует при неполной нейтрализации две основные соли:
аl(он)3 + HCl = аl(он)2сl + H2O
основная соль
аl(он)2сl + HCl = AlOHCl2 + H2O
основная соль
при полной нейтрализации образуется средняя соль:
AlOHCl2 + HCl = AlCl3 + H2O
средняя соль
д в о й н ы е  с о л и  следует рассматривать как продукт заме-
щения атомов водорода многоосновной кислоты на атомы разных 
металлов или как продукт замещения гидроксильных групп много-
кислотного основания на кислотные остатки разных кислот.
например:
KAl(SO4)2 — алюмокалиевые квасцы, сульфат алюминия — калия;
KCr(SO4)2 — хромовокалиевые квасцы, сульфат хрома (III) — калия;
CaCl2O  — хлорная известь, хлорид-гипохлорит кальция.
1.2. Номенклатура солей
названия солей связаны с названиями соответствующих 
кислот. соли распространенных кислот имеют т р а д и ц и о н -
н ы е  х и м и ч е с к и е  н а з в а н и я, которые состоят из названия 
кислотного остатка в именительном падеже и названия металла 
в родительном падеже с указанием степени окисления металла 
в скобках римскими цифрами.
например:
Nа2со3 — карбонат натрия;
FeSO4 — сульфат железа (II);
Fе2(SO4)3 — сульфат железа (III).
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если в результате реакции образуется к и с л а я  с о л ь, то 
к названию соответствующей средней соли необходимо добавить 
приставку гидро-.
если число атомов водорода в кислотном остатке больше еди-
ницы, то соответствующее число указывается в названии с помо-
щью приставки.
например:
NaHSO4 — гидросульфат натрия;
Ca(HSO3)2 — гидросульфит кальция;
(Nн4)2нро4 — гидрофосфат аммония;
Ba(H2PO4)2 — дигидрофосфат бария.
если в результате реакции образуются о с н о в н ы е  с о л и, 
то к названию соответствующей средней соли необходимо доба-
вить приставку гидрокcо-.
например:
FеонNо3 — нитрат гидроксожелеза (II);
(CoOH)2SO4 — сульфат гидроксокобальта (II);
(сuон)2со3 — карбонат гидроксомеди (II);
рbонсlO4 — перхлорат гидроксосвинца (II).
при выделении солей из водных растворов вода входит 
в состав образующихся кристаллов. такие вещества носят назва-
ния к р и с т а л л о г и д р а т ы, а содержащаяся в них вода назы-
вается к р и с т а л л и з а ц и о н н о й. в составе кристаллогидратов 
показывают количество кристаллизационной воды, которое содер-
жится в 1 моле кристаллогидрата.
например:
KAl(SO4)2 · 10н2о — кристаллогидрат сульфата калия алюми-
ния, содержащий на 1 моль KAl(SO4)2 10 молей воды.
для того чтобы назвать кристаллогидраты, необходимо перед 
названием соли с помощью числовых приставок и слова гидрат 




CuSO4 · 5н2о — пентагидрат сульфата меди (II);
Nа2Sо4 · 10н2о — декагидрат сульфата натрия.
1.3. графические формулы солей
для того чтобы нарисовать графическую формулу соли, 
необходимо:
1) правильно написать молекулярную формулу соли;
2) изобразить отдельно формулы кислоты и основания, кото-
рые образуют данную соль в реакции нейтрализации соответству-
ющих кислоты и основания.
например:
Ba(HSO3)2 — гидросульфат бария получается при неполной 
нейтрализации сернистой кислоты (H2SO3) гидроксидом бария 
(Ba(он)2);
3) определить, какое количество молекул кислоты и основания 
необходимо для получения молекулы этой соли.
например:
для получения молекулы Ba(HSO3)2 необходима одна моле-
кула основания (один атом бария) и две молекулы кислоты (два 
кислотных остатка ):
Bа(он)2 + 2H2SO3 = Ba(HSO3)2 + 2H2O
далее следует построить графические формулы определен-





























H O H+ + 2 
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в табл. 9 приведены международные и традиционные назва-
ния солей.
Таблица 9














сода в быту — как 









































например, нельзя путать соду Na2CO3 и питьевую соду 
NaHCO3. если использовать в пищу соду вместо питьевой соды, 
можно получить тяжелый химический ожог.
в химии и на производстве сохраняется много тривиальных 
названий. например, каустическая сода — это не название соли, 
а техническое название гидроксида натрия NaOH. если обыкно-
венной содой можно почистить раковину или посуду, то каустиче-
скую соду нельзя использовать в быту!
Эти простые знания могут пригодиться в жизни — никто не 
знает, с какими веществами придется столкнуться в будущем.
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1.4. физические свойства солей
соли по агрегатному состоянию относятся к твердым кристал-





к растворимым в воде солям относятся соли азотной и уксус-
ной кислот, а также соли калия, натрия и аммония.
соли имеют широкий разбег температур плавления и терми-
ческого разложения.
1.5. химические свойства солей
химические свойства солей характеризуются их отношением 
к металлам, щелочам, кислотам и солям.
1. взаимодействие соли в водных растворах с теми метал-
лами, которые являются более активными, чем металл в исходной 
соли.
более активный металл замещает менее активный металл 
в соли.
например:
рb(NO3)2 + Zn = рb + Zn(NO3)2
Hg(NO3)2 + Cu = нg + Cu(NO3)2
2. взаимодействие растворов солей со щелочами с образова-
нием нового основания (которое выпадает в осадок) и новой соли.
например:
CuSO4 + 2Naон = сu(он)2↓ + 2Na2SO4
FeCl2 + 2Kон = Fe(OH)2↓ + 2KCl
3. взаимодействие соли с растворами более сильных 




а) образование более слабой кислоты или более летучей 
кислоты:
Na2S + 2нсl = 2NaCl + H2S↑
б) образование малорастворимой соли при взаимодействии 
солей сильных кислот с более слабыми кислотами:
сuSо4 + н2S = сuS↓ + H2SO4
4. реакция обмена с другими солями с образованием двух 
новых солей.
например:
Naсl + аgNO3 = AgCl↓ + NaNO3
CaCl2 + Na2CO3 = CaCO3↓ + 2NaCl
CuSO4 + Na2S = CuS↓ + Na2SO4
необходимо помнить, что обменные реакции протекают всегда 
практически до конца только в том случае, если один из продук-
тов выделяется в виде осадка, газа или если образуется вода или 
любое другое нейтральное соединение.
1.6. способы получения солей
известно огромное число реакций, приводящих к образова-
нию солей.
1. реакция нейтрализации при смешении растворов кислоты 
и основания в нужном мольном соотношении:
H2SO3 + 2NaOH = Na2SO3 + 2H2O
сульфит натрия
2. взаимодействие кислоты с основными оксидами:
H2SO4 + CuO = CuSO4 + H2O
сульфат меди (II)
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3. взаимодействие оснований с кислотными оксидами:
Ca(OH)2 + CO2 = CaCO3 + H2O
карбонат кальция
4. взаимодействие основных и кислотных оксидов:
CaO + SO3 = CaSO4
сульфат кальция
5. взаимодействие кислот с солями с образованием нераст-
воримой соли, выпадающей в осадок:
H2S + CuCl2 = CuS↓ + 2HCl
сульфид меди (II)
6. взаимодействие растворимых в воде оснований с солями 
с образованием другого основания (не щелочи, которая может 
реагировать с образовавшейся солью) и другой соли. кроме того, 
необходимым условием прохождения реакции является выпадение 
одного из продуктов в осадок.
например:
2NaOH + FeCl2 = Fe(OH)2↓ + 2NaCl
хлорид натрия
7. взаимодействие двух разных солей. реакция пройдет 
только при условии растворимости исходных солей в воде и выпа-
дении одной из образующихся солей в осадок:
AgNO3 + KCl = AgCl↓ + KNO3
хлорид серебра нитрат калия
если же обе образующиеся соли хорошо растворимы в воде, 
то реакция не идет, в растворе присутствуют только ионы, которые 
не реагируют друг с другом:
NaCl + KBr = Na+ + Cl− + K+ + Br−
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при упаривании такого раствора можно получить смесь 
соответствующих солей NaCl, KBr, NaBr и KCl, однако получить 
чистые соли в таких реакциях невозможно.
8. взаимодействие металлов с кислотами в окислительно-
восстановительных реакциях. например, металлы, которые распо-
ложены в ряду активности металлов левее водорода, вытесняют из 
кислот водород и сами реагируют с кислотным остатком, образуя 
соли:
Fe + H2SO4(разб) = FeSO4 + H2↑
сульфат железа (II)
9. взаимодействие металлов с неметаллами с образованием 
кристаллов соли, которые выглядят как белый «дым»:
2K + Cl2 = 2KCl
хлорид калия
10. взаимодействие металлов с солями. более активные 
металлы, которые в ряду активности расположены левее, спо-
собны вытеснять менее активные металлы из их солей:
Zn + CuSO4 = Cu + ZnSO4
порошок меди сульфат цинка
1.7. Применение солей
некоторые соли являются соединениями, которые необходимы 
в значительных количествах для обеспечения жизнедеятельности 
растительных и животных организмов (соли калия, натрия, каль-
ция, а также соли, содержащие элементы азот и фосфор):
Nас1 — хлорид натрия (поваренная соль, соль пищевая). еже-
годная мировая добыча этой соли составляет порядка 200 млн т. 
Эта соль применяется в пищевой промышленности, служит сырьем 
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для получения соляной кислоты, хлора, гидроксида натрия, каль-
цинированной соды (Na2CO3);
Kсl — хлорид калия. в значительных количествах хлорид 
калия применяется в сельском хозяйстве в качестве удобрения;
Al2(SO4)3 — сульфат алюминия. используется в качестве коа-
гулянта для очистки воды от тонкодисперсных взвешенных частиц 
и в нефтяной промышленности;
Na2CO3 — карбонат натрия (сода). входит в состав смесей для 
производства стекла, моющих средств. реагент для увеличения 
щелочности среды. используется для устранения жесткости воды;
CaCO3 — карбонат кальция. в виде мела и известняка явля-
ется сырьем для производства негашеной извести сао и гашеной 
извести Ca(OH)2. применяется в нефтепромышленности;
Fесl3 — хлорид железа (III). в сочетании со щелочью исполь-
зуется для очистки воды от сероводорода при бурении скважин 
водой, для очистки воды от взвешенных частиц;
CaSO4 — сульфат кальция. в виде алебастра (2саSо4 · н2о) 
широко используется в строительстве, входит в состав быстро-
твердеющих вяжущих смесей для изоляции зон поглощений;
CaCl2 — хлорид кальция. снижает температуру замерзания 
растворов (антифриз);
Nа2Siо3 — силикат натрия (растворимое стекло). применяется 
в качестве ингибитора коррозии металлов, компонента некоторых 
буровых и буферных растворов;
AgNO3 — нитрат серебра. используется для химического ана-
лиза, в том числе пластовых вод и фильтратов буровых растворов 
на содержание ионов хлора;
Na2SO3 — сульфит натрия. используется для химического уда-
ления кислорода из воды в целях борьбы с коррозией при закачке 
сточных вод;
Na2Cr2о7 — бихромат натрия. используется в нефтяной про-
мышленности в качестве ингибитора коррозии алюминия, для 
приготовления ряда реагентов.
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1.8. генетическая взаимосвязь между основными 
классами неорганических соединений
если знать генетическую взаимосвязь между представите-
лями различных классов неорганических соединений, то можно 
легко превращать одни вещества в другие.
схема генетической взаимосвязи между основными классами 








рис. 7. генетическая взаимосвязь между основными классами 
неорганических соединений
2. Экспериментальная часть
Опыт 1. Взаимодействие средних солей с металлами




в пробирку налейте 5 мл раствора сульфата меди (II) и опус-
тите в нее гвоздь. в конце занятия вытащите гвоздь из раствора, 
рассмотрите его поверхность и запишите наблюдения в отчет.
Опыт 2. Взаимодействие средних солей с кислотами
напишите уравнение реакций сульфида натрия с соляной 
кислотой, хлорида бария с серной кислотой в молекулярной и ион-
ной форме.
ход работы
в одну пробирку налейте 1 мл раствора сульфида натрия 
и добавьте к нему 1 мл раствора соляной кислоты. опыт обяза-
тельно нужно проводить в вытяжном шкафу! какие изменения 
происходят в пробирке? выделяющийся сероводород осторожно 
обнаружьте по запаху.
в другую пробирку налейте 1 мл раствора хлорида бария 
и добавьте к нему 1 мл раствора серной кислоты. какие изменения 
происходят в пробирке? наблюдения запишите в отчет.
Опыт 3. Взаимодействие средних солей с основаниями
напишите уравнения реакций хлорида никеля (ІІ) и сульфата 
железа (ІІ) с гидроксидом натрия в молекулярной и ионной форме.
ход работы
в одну пробирку налейте 1 мл раствора хлорида никеля (ІІ), 
а в другую — 1 мл раствора сульфата железа (ІІ). в каждую из 
пробирок добавьте по каплям раствор гидроксида натрия до обра-
зования осадков. цвет осадков укажите в отчете.
Опыт 4. Взаимодействие средних солей с солями
напишите уравнения реакций между хлоридом натрия 
и нитратом серебра, фосфатом калия и нитратом серебра, суль-
фатом натрия и хлоридом бария, хлоридом кальция и карбонатом 
натрия в молекулярной и ионной форме.
ход работы
возьмите 4 пробирки и попарно слейте растворы указан-
ных преподавателем солей, взяв их одинаковое количество 
(по 5–7 капель). какие изменения происходят в пробирках? 
 наблюдения запишите в отчет.
Опыт 5. Испытание растворов солей индикатором
испытайте универсальным индикатором растворы трех солей: 
карбоната натрия, хлорида алюминия и ацетата аммония. полу-
ченные результаты объясните, окраску индикатора в растворе 
солей запишите в отчет.
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лабОратОрНая рабОта 4  
ОбщИе закОНОМерНОстИ  
хИМИческИх реакцИй
перед выполнением лабораторной работы необходимо повто-
рить теоретический материал по химическому равновесию и фак-
торам, влияющим на его смещение, а также о скорости гомогенной 
и гетерогенной реакций и факторах, влияющих на скорость.
1. теоретическая часть
1.1. химическая кинетика
х и м и ч е с к а я  к и н е т и к а  — раздел общей химии, изуча-
ющий скорости и механизмы химических процессов, а также их 
зависимость от различных факторов.
изучение кинетики химических реакций позволяет управлять 
химическими процессами, а также определять механизмы химиче-
ских процессов.
любой химический процесс — это превращение исходных 
реагентов в продукты реакции:
реагенты → переходное состояние → продукты реакции.
р е а г е н т а м и  (и с х о д н ы м и  в е щ е с т в а м и) называ-
ются такие вещества, которые вступают в процесс химического 
взаимодействия.
п р о д у к т а м и  р е а к ц и и  называются вещества, кото-
рые образуются в результате процесса химического превраще-
ния. в обратимых процессах продукты прямой реакции являются 
исходными реагентами обратной реакции.
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н е о б р а т и м ы м и  р е а к ц и я м и  являются реакции, кото-
рые протекают при данных условиях в одном направлении (услов-
ное обозначение этого типа реакции: →).
например:
CaCO3 → CaO + CO2↑
о б р а т и м ы м и  р е а к ц и я м и  являются реакции, которые 
протекают одновременно в двух противоположных направлениях 
(условное обозначение: ).
например:
H2 + I2  2HI
п е р е х о д н ы м  с о с т о я н и е м  (а к т и в и р о в а н н ы м 
к о м п л е к с о м) называется такое состояние химической системы, 
которое является промежуточным между исходными реагентами 
и продуктами реакции. в этом состоянии происходит разрыв одних 
химических связей и образование других новых химических свя-
зей. далее этот активированный комплекс превращается в целевые 
продукты реакции.
большая часть химических реакций являются сложными про-
цессами и состоят из нескольких стадий, которые называются эле-
ментарными реакциями.
Э л е м е н т а р н а я  р е а к ц и я  — единичный акт образова-
ния или разрыва химической связи.
совокупность элементарных реакций, которые составляют 
химическую реакцию, определяет м е х а н и з м  х и м и ч е с к о й 
р е а к ц и и.
в уравнении химической реакции обычно указываются исход-
ные вещества (начальное состояние системы) и продукты реакции 
(конечное состояние). к сложным химическим реакциям можно 
отнести последовательные, параллельные, обратимые и другие 
многостадийные реакции.
если скорости разных стадий химической реакции сущест-
венно различаются друг от друга, то скорость сложной реакции 
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нужно определять скоростью самой медленной ее стадии. такая 
стадия называются л и м и т и р у ю щ е й  с т а д и е й.
выделяют два типа химических реакций (гомогенные и гете-
рогенные реакции) в зависимости от фазового состояния реагиру-
ющих веществ.
системы, которые состоят из одной фазы, называются г о м о -
г е н н ы м и, а системы, которые состоят из нескольких фаз, — 
г е т е р о г е н н ы м и. примером гомогенной системы может быть 
воздух, представляющий собой смесь веществ в газовой фазе 
(азот, кислород и др.). примером гетерогенной системы, состоя-
щей из двух фаз, является суспензия мела в воде (твердое вещество 
в жидкости).
го м о г е н н ы м и  р е а к ц и я м и  называются те реакции, 
в которых взаимодействующие вещества находятся в одной фазе. 
взаимодействие веществ в данных реакциях происходит во всем 
объеме реакционного пространства.
ге т е р о г е н н ы м и  р е а к ц и я м и  называются реакции, 
протекающие на границе раздела фаз. в такой системе реакция 
всегда происходит на поверхности раздела двух фаз, поскольку 
только здесь реагирующие вещества, которые находятся в разных 
фазах, могут между собой сталкиваться.
химические реакции принято различать по их молекулярно-
сти, т. е. числу молекул, участвующих в каждом элементарном акте 
их взаимодействия. по этому признаку выделяют мономолекуляр-
ные, бимолекулярные и тримолекулярные реакции.
М о н о м о л е к у л я р н ы е  р е а к ц и и  — это реакции, в кото-
рых элементарный акт осуществляется при химическом превраще-
нии только одной молекулы, например:
а = в + с.
б и м о л е к у л я р н ы е  р е а к ц и и  — это реакции, в которых 
элементарный акт представляет собой столкновение двух молекул, 
например:
а + в = с.
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в т р и м о л е к у л я р н ы х  р е а к ц и я х  элементарный акт 
осуществляется при одновременном столкновении трех молекул, 
например:
а + 2в = с.
скорости различных химических реакций существенно отли-
чаются друг от друга. химические реакции могут протекать очень 
медленно, в течение многих столетий, как, например, выветрива-
ние горных пород:







некоторые же реакции могут протекать очень быстро, напри-
мер, взрыв черного пороха, который представляет собой смесь 
угля, серы и селитры:
3C + S + 2KNO3 = N2 + 3CO2 + K2S
таким образом, скорость химической реакции является коли-
чественной мерой интенсивности протекания этой реакции.
с к о р о с т ь  х и м и ч е с к о й  р е а к ц и и  — это число эле-
ментарных актов реакции, происходящих в единицу времени 
в единице реакционного пространства.
в случае гомогенных реакций скорость химической реакции 
определяется количеством вещества, прореагировавшего в еди-
ницу времени в единице объема.
кроме того, скорость реакции можно рассматривать как вели-
чину, которая показывает изменение молярной концентрации 
одного из веществ в единицу времени.
в соответствии с определением скорость реакции при неизмен-
ных объеме и температуре при уменьшении концентрации одного 
из реагирующих веществ от С1 до С2 за определенный промежуток 
времени от τ1 до τ2 (средняя скорость реакции) будет равна:
1 2
2 1
.C C CV − ∆=
τ − τ ∆τ
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для гомогенных реакций размерность скорости химической 
реакции V выражается в единицах [моль/(л · с)].
в случае гетерогенных реакций скорость реакции относится 
к единице площади поверхности, на которой протекает реакция, 
так как для гетерогенных реакций реакционным пространством 
является поверхность, на которой протекает реакция. соответст-







где S — площадь поверхности, на которой протекает реакция.
размерность скорости химической реакции для гетерогенных 
процессов выражается в единицах [моль/(л · с · м2)].
1.2. влияние различных факторов  
на скорость химической реакции
на скорость химической реакции оказывают влияние следую-
щие факторы:
 – природа реагирующих веществ;
 – концентрация реагирующих веществ;
 – температура системы;
 – давление (для газовых систем);
 – площадь поверхности (для гетерогенных систем);
 – наличие в системе катализатора и ряд других факторов.
при увеличении концентрации реагирующих веществ про-
исходит более частое столкновение частиц, которое приводит 
к увеличению скорости реакции, так как каждое химическое вза-
имодействие представляет собой результат столкновения частиц. 
зависимость скорости химической реакции от молярных концен-
траций реагирующих веществ можно описать законом действую-
щих масс, который был сформулирован в 1865 г. н. н.  бекетовым 
и в 1867 г. к. М. гульдбергом и п. вааге.
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з а к о н  д е й с т в у ю щ и х  м а с с  утверждает, что скорость 
элементарной химической реакции при постоянной температуре 
прямо пропорциональна произведению молярных концентраций 
реагирующих веществ в степенях, равных их стехиометрическим 
коэффициентам.
уравнение, которое выражает зависимость скорости реак-
ции от концентрации каждого реагирующего вещества, называют 
к и н е т и ч е с к и м  у р а в н е н и е м  р е а к ц и и.
необходимо отметить, что закон действующих масс применя-
ется только к простым гомогенным реакциям. если реакция проте-
кает в несколько стадий, то закон будет справедлив для каждой из 
стадий, а скорость сложного химического процесса определяется 
скоростью самой медленной реакции, которая представляет собой 
лимитирующую стадию всего процесса.
если в элементарную реакцию вступают одновременно m 
молекул вещества а и n молекул вещества в:
mа + nв = с,
то уравнение для скорости реакции (кинетическое уравнение) при-
нимает вид
[A] [B] ,m nV k= ⋅
где  k — коэффициент пропорциональности, который называется 
константой скорости химической реакции;
[а] — молярная концентрация вещества а;
[B] — молярная концентрация вещества B;
m и n — стехиометрические коэффициенты в уравнении 
реакции.
константа скорости реакции k будет численно равна скоро-
сти реакции, в которой концентрации всех реагирующих веществ 
(в кинетических уравнениях — произведение этих концентраций) 
равны единице.
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константа скорости реакции k также зависит от ряда фак-
торов, а именно от природы реагирующих веществ и темпе-
ратуры, однако не зависит от самого значения концентрации 
реагентов.
кроме того, для гетерогенных реакций концентрация твер-
дой фазы не включается в уравнение для скорости химической 
реакции.
при протекании реакции в газовой фазе огромное влияние на 
ее скорость оказывает изменение давления в системе, так как изме-
нение давления приводит к пропорциональному изменению кон-
центрации. так, увеличение давления приводит к пропорциональ-
ному росту концентрации газообразного реагента, а уменьшение 
давления, соответственно, снижает его концентрацию.
при протекании реакции в жидкой или твердой фазах измене-
ние давления не оказывает влияния на скорость реакции, так как не 
влияет на концентрацию жидких и твердых реагентов.
химические реакции происходят за счет соударения частиц 
реагирующих веществ. однако только частицы, которые обладают 
повышенной энергией, — а к т и в н ы е  ч а с т и ц ы, — способны 
осуществить акт химической реакции. с повышением темпера-
туры увеличивается кинетическая энергия частиц и увеличивается 
число активных частиц, в результате чего повышается скорость 
химических процессов.
зависимость скорости реакции от температуры определяется 
п р а в и л о м  в а н т - го ф ф а, согласно которому при повышении 
температуры на каждые 10 °с скорость химической реакции воз-








где  V0 — скорость реакции при начальной температуре системы t1;
V — скорость реакции при конечной температуре системы t2,
γ — температурный коэффициент реакции, равный 2÷4.
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исходя из величины температурного коэффициента γ воз-
можно рассчитать изменение скорости реакции при увеличении 












чем больше значение температурного коэффициента реак-
ции γ, тем значительнее влияние температуры на скорость 
реакции.
необходимую для протекания реакций энергию можно полу-
чить разными воздействиями (свет, теплота, лазерное излучение, 
плазма, электрический ток, радиоактивное излучение, высокое 
давление и т. д.).
реакции, в свою очередь, подразделяются на тепловые, фото-
химические, электрохимические, радиационно-химические и др. 
при всех этих воздействиях доля активных молекул возрастает. 




при столкновении активных молекул вначале образуется акти-
вированный комплекс, внутри которого происходит перераспреде-
ление взаимодействующих атомов.
Э н е р г и е й  а к т и в а ц и и  Е
а
 называется энергия, кото-
рая необходима для увеличения энергии молекул реагирующих 
веществ до энергии активированного комплекса.
Энергию активации рассматривают как дополнительную 
энергию, которую должны приобрести молекулы реагирующих 
веществ, чтобы преодолеть определенный энергетический барьер. 
таким образом, Е
а
 равна разности между средней энергией исход-
ных реагирующих частиц E
исх
 и энергией образующегося акти-
вированного комплекса E
мин
. Энергия активации зависит от при-
роды реагентов. значение Е
а
 обычно находится в пределах от 0 до 
400 кдж. если значение Е
а
 превышает 150 кдж, то такие реакции 
не протекают при стандартных температурах.
изменение энергии системы в ходе реакции можно графи-
чески представить с помощью энергетической диаграммы (рис. 8).
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Путь реакции
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рис. 8. Энергетическая диаграмма экзотермической реакции:
E
исх
 — средняя энергия исходных веществ; E
прод
 — средняя энергия 
продуктов реакции; E
мин
 — энергия активированного комплекса; 
E
а
 — энергия активации; ΔH
р
 — тепловой эффект химической 
реакции
согласно уравнению аррениуса, чем больше значение энер-
гии активации E
а
, тем в большей степени константа скорости 
химической реакции k зависит от температуры:
,
E
R Tk A e
−
⋅= ⋅
где  Е — энергия активации (дж/моль);
R — универсальная газовая постоянная;
T — температура, K;
А — константа аррениуса;
e = 2,718 — основание натуральных логарифмов.
к а т а л и з а т о р а м и  называются вещества, которые повы-
шают скорость химической реакции. они вступают во взаимодей-
ствие с одним из исходных реагентов с образованием промежу-
точного химического соединения и выделяются в конце реакции 
в неизменном виде.
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к а т а л и з о м  называется влияние, которое оказывается ката-
лизаторами на химические реакции.
например, при смешении порошка алюминия и кристалличе-
ского йода при комнатной температуре не наблюдается видимого 
химического превращения. при добавлении только одной капли 
воды происходит очень бурная реакция:
2H O
2 32Al 3I 2AlI+ →
различают г о м о г е н н ы й  к а т а л и з  (катализатор обра-
зует с реагирующими веществами гомогенную систему) и г е т е -
р о г е н н ы й  к а т а л и з  (катализатор и реагирующие вещества 
находятся в разных фазах и каталитический процесс происходит 
на поверхности раздела фаз).
согласно теории промежуточных соединений (предло-
жена французским исследователем сабатье и развита в работах 
н. д. зелинского) медленно протекающая реакция
A + B = AB
в присутствии катализатора протекает быстро, но в две стадии. 
в первой стадии процесса образуется промежуточное соединение 
одного из реагентов с катализатором Akat.
первая стадия:
A + kat = Akat.
данное соединение на второй стадии образует с другим реа-
гентом активированный комплекс (AkatB), который затем превра-
щается в конечный продукт AB с последующей регенерацией ката-
лизатора kat.
вторая стадия:
Akat + B = (AkatB) = AB + kat.
таким образом, за счет образования промежуточных соедине-
ний уменьшается энергия активации реакции.
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в качестве примера можно привести медленно протекающую 
реакцию:
2SO2 + O2 = 2SO3  медленно
при промышленном нитрозном способе получения серной 
кислоты из диоксида серы в качестве катализатора используется 
оксид азота (II), который значительно ускоряет реакцию:
NO
2 2 32SO O 2SO+ →   быстро
в присутствии катализатора (NO) реакция протекает быстро 
в две стадии:
O2 + 2NO = 2NO2  быстро
2NO2 + 2SO2 = 2SO3 + NO  быстро
в качестве гомогенных катализаторов часто применяются рас-
творы кислот, оснований и солей (это соли d-элементов: Cr, Mn, Fe, 
Co, Ni, Cu и др.).
в случае гетерогенного катализа реагенты и катализатор обра-
зуют несколько фаз. реакции протекают на границе раздела фаз. 
обычно взаимодействия протекают на поверхности раздела между 
твердой и жидкой или твердой и газовой фазами.
например, синтез аммиака из азота и водорода осуществляют 
в присутствии катализатора, который представляет собой смесь 
металлического железа с добавками оксида калия и алюминия:
Fe
2 2 3N  3H 2NH+ →
примером гетерогенного катализа является окисление SO2 
в SO3 на катализаторе V2O5 при производстве серной кислоты кон-
тактным методом.
п р о м о т о р а м и  (или а к т и в а т о р а м и) называются 
вещества, которые повышают активность катализатора. при этом 
промоторы могут и не обладать каталитическими свойствами.
к а т а л и т и ч е с к и м и  я д а м и  называются посторонние 
примеси в реакционной смеси, которые приводят к частичной или 
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полной потере активности катализатора. например, следы фос-
фора и мышьяка вызывают быструю потерю активности катализа-
тора V2O5 в реакции окисления SO2 в SO3.
Многие химические производства, такие как получение 
 аммиака, серной кислоты, азотной кислоты и др., проводятся 
только в присутствии катализаторов.
биохимические реакции в растительных и животных орга-
низмах ускоряются с помощью биологических катализаторов — 
ф е р м е н т о в  (э н з и м о в).
при добавлении в реакционную среду специальных веществ — 
и н г и б и т о р о в  можно замедлить протекание нежелательных 
химических процессов. например, чтобы затормозить процессы 
коррозии, широко используются различные ингибиторы коррозии 
металлов.
1.3. химическое равновесие
помимо практически необратимых химических реакций:
( ) 22Cu OH CuO  H O
t→ +
сaCl2 + 2AgNO3 = Ca(NO3)2 + 2AgCl↓ и др.
известно огромное количество процессов, в ходе которых химиче-
ское превращение протекает не до конца, а возникает равновесная 
смесь всех исходных реагентов и продуктов реакции, находящихся 
как в левой, так и в правой частях стехиометрического уравнения 
реакции. например, при стандартных условиях обратимой явля-
ется система
( ) ( )22 г 4 г2NO N O
особенности протекания обратимых процессов следует рас-
смотреть на примере системы, которая в общем виде имеет вид
A B C D.m n p q+ +
при условии, что прямая (→) и обратная (←) реакции проте-
кают в одну стадию, согласно закону действующих масс значения 
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скоростей для прямой (V
прям
) и обратной (V
обр
) реакций описыва-
ются следующими кинетическими уравнениями:
прям прям[A] [B] ;
m nV k= ⋅
обр обр[С] [D] ,





 — константы скорости прямой и обратной реакций 
соответственно.
сначала (рис. 9) концентрации исходных веществ [A] и [B], как 
и скорость прямой реакции, имеют максимальное значение. кон-
центрации продуктов реакции [с] и [D] и скорость обратной реак-
ции в начальный момент равны нулю соответственно. в ходе реак-
ции концентрации исходных веществ уменьшаются, что приводит 
к снижению скорости прямой реакции. концентрации же продук-
тов реакции, а также скорость обратной реакции возрастают. Это 
происходит до тех пор, пока не наступит момент, при котором ско-
рости прямой и обратной реакций становятся равными.
V реакц  
V прям
 
       
V обр
 


















рис. 9. зависимость скоростей прямой и обратной реакций  
от времени их протекания
х и м и ч е с к и м  р а в н о в е с и е м  называется состоя-




. Это равновесие является 
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динамическим, так как в системе идет двусторонняя реакция — 
в прямом (A и B — реагенты, C и D — продукты) и в обратном 
(A и B — продукты, C и D — реагенты) направлениях.
в обратимой системе, которая находится в состоянии равно-
весия, концентрации всех участников химического процесса назы-
ваются р а в н о в е с н ы м и  к о н ц е н т р а ц и я м и, так как при 
этом постоянно и с одинаковой скоростью протекают как прямая, 
так и обратная реакции.
количественную характеристику химического равновесия 






так как константы скоростей реакций при постоянной темпе-








которое называется константой химического равновесия.
если приравнять правые части кинетических уравнений для 










 — константа химического равновесия, выраженная через 
равновесные концентрации участников реакции.
к о н с т а н т а  х и м и ч е с к о г о  р а в н о в е с и я  — это отно-
шение произведения равновесных концентраций продуктов реак-
ции к произведению равновесных концентраций исходных веществ 
в степенях, равных их стехиометрическим коэффициентам.
например, для обратимой реакции
( ) ( )22 г 4 г2NO N O
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если в процессе химической реакции участвуют несколько 
фаз, то в выражении для константы равновесия нужно учитывать 
только те фазы, в которых происходят изменения концентраций 
реагентов. например, в выражение для константы равновесия для 
системы
( ) ( ) ( )3 т т 2 гCaCO CaO CO+






 является количественной мерой спо-
собности реакции протекать «слева — направо» (прямая реакция) 
при заданном способе написания стехиометрического уравнения 
реакции. константа равновесия показывает, во сколько раз прямая 
реакция идет быстрее, чем обратная при одинаковой температуре 
и концентрациях, равных 1 моль/л.
если константа равновесия K
р
 = 1, то реакция находится 
в состоянии химического равновесия и протекает в прямом 
и обратном направлениях с одинаковыми скоростями.
при очень больших значениях константы равновесия 
(K
р
  107) протекает прямая реакция, которая является практиче-
ски необратимой.
если константа равновесия имеет малое значение (K
р
  10−7), 
то практически необратимой является обратная реакция.
1.4. смещение химического равновесия
состояние химического равновесия может сохраняться сколь 
угодно долго при условии постоянства внешних условий хими-
ческого процесса. при изменении условий проведения реакции 
(температуры, давления и концентрации) можно сместить или 
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сдвинуть химическое равновесие в требуемом направлении. сме-
щение равновесия вправо будет приводить к увеличению кон-
центрации веществ, формулы которых находятся в правой части 
уравнения. смещение равновесия влево будет приводить к увели-
чению концентрации веществ, формулы которых находятся слева. 
при этом система перейдет в новое состояние равновесия, которое 
характеризуется другими значениями равновесных концентраций 
реагентов.
смещение химического равновесия, которое вызывается изме-
нением внешних условий, подчиняется правилу, сформулирован-
ному в 1884 г. французским физиком а. ле Шателье (принцип 
ле Шателье).
п р и н ц и п  л е  Ш а т е л ь е  утверждает, что если на систему, 
находящуюся в состоянии химического равновесия, оказать какое-
либо воздействие, например, изменить температуру, давление или 
концентрации реагентов, то равновесие сместится в направлении 
той реакции, которая ослабляет оказываемое воздействие.
влияние изменения концентрации  
на смещение химического равновесия
согласно принципу ле Шателье увеличение концентрации 
любого из участников реакции вызывает смещение равновесия 
в сторону той реакции, которая приводит к уменьшению концен-
трации этого вещества.
влияние концентрации на состояние равновесия подчиняется 
следующим правилам:
 – повышение концентрации одного из исходных веществ 
вызывает возрастание скорости прямой реакции, и равнове-
сие сдвигается в направлении образования продуктов реак-
ции и наоборот;
 – повышение концентрации одного из продуктов реакции 
вызывает возрастание скорости обратной реакции, что при-
водит к смещению равновесия в направлении образования 
исходных веществ и наоборот.
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например, равновесная система
( ) ( ) ( ) ( )2 г 2 г 3 г гSO + NO SO + NO
при увеличении концентрации SO2 или NO2 в соответствии 
с законом действующих масс возрастет скорость прямой реакции. 
Это приведет к смещению равновесия вправо, что вызовет расхо-
дование исходных реагентов и увеличение концентрации продук-
тов реакции.
при уменьшении концентрации, например, одного из продук-
тов реакции система отреагирует таким образом, чтобы концен-
трацию продукта увеличить. протекает прямая реакция, которая 
приводит к увеличению концентрации продуктов реакции.
влияние изменения давления  
на смещение химического равновесия
согласно принципу ле Шателье повышение давления приво-
дит к смещению равновесия в сторону образования меньшего коли-
чества газообразных частиц, т. е. в сторону меньшего объема.
например, в обратимой реакции
( ) ( ) ( )2 г г 2 г2NO 2NO O+
из 2 молей NO2 образуется 2 моля NO и 1 моль O2.
стехиометрические коэффициенты перед формулами газо-
образных веществ указывают на количество молей газообразных 
веществ. протекание прямой реакции приводит к увеличению 
числа молей газообразных веществ, а протекание обратной реак-
ции, наоборот, уменьшает число молей газообразных веществ.
если на такую систему оказать внешнее воздействие, напри-
мер, увеличить давление, то система отреагирует таким образом, 
чтобы это воздействие ослабить. давление может снизиться, если 
равновесие данной реакции сместится в сторону меньшего числа 
молей газообразного вещества, а значит, и меньшего объема, т. е. 
в сторону обратной реакции.
75
наоборот, повышение давления в этой системе связано со сме-
щением равновесия вправо — в сторону разложения NO2, что при-
ведет к увеличению количества газообразного вещества.
если число молей газообразных веществ до и после реакции 
остается постоянным, т. е. объем системы в ходе реакции не меня-
ется, то изменение давления одинаково изменяет скорости пря-
мой и обратной реакций и не влияет на смещение химического 
равновесия.
например, в реакции
( ) ( ) ( )2 г 2 г гH Cl 2HCl+ 
общее количество молей газообразных веществ до и после реак-
ции остается постоянным (равно двум) и давление в системе не 
меняется. равновесие в данной системе при изменении давления 
не смещается.
влияние изменения температуры  
на смещение химического равновесия
в каждой обратимой реакции одно направление отвечает 
э к з о т е р м и ч е с к о м у  процессу (с выделением тепла), а дру-
гое — э н д о т е р м и ч е с к о м у  (с поглощением тепла). напри-
мер, в реакции синтеза аммиака прямая реакция является экзотер-
мической, а обратная реакция — эндотермической.
( ) ( ) ( )2 г 2 г 3 гN  3H 2NH ( )Q H+ + −∆
при изменении температуры изменяются скорости как пря-
мой, так и обратной реакций.
согласно принципу ле Шателье повышение температуры 
смещает равновесие в сторону эндотермической реакции. При 
понижении температуры равновесие смещается в направлении 
экзотермической реакции.
таким образом, повышение температуры в реакции синтеза 
аммиака приведет к смещению равновесия в сторону эндотерми-
ческой реакции, т. е. влево. понижение же температуры приведет 
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к смещению равновесия в сторону прямой экзотермической реак-
ции, т. е. вправо.
влияние катализатора  
на состояние химического равновесия
введение катализатора в равновесную смесь в одинаковой 
степени снижает энергию активации как прямой, так и обратной 
реакции и одинаково ускоряет обе реакции. таким образом, ката-
лизатор не влияет на смещение химического равновесия.
однако роль катализатора в обратимых реакциях очень велика. 
катализатор позволяет ускорить наступление химического равно-
весия и получить такое же количество вещества, но за более корот-
кий период.
2. Экспериментальная часть
Опыт 1. Влияние концентрации реагирующих веществ 
на состояние химического равновесия
в результате обратимой реакции
3 4 3 4FeCl  3NH NCS Fe(NCS)  3NH Cl+ +
образуется соединение Fe(NCS)3, интенсивно окрашенное в крас-
ный цвет. интенсивность окраски раствора зависит от концентра-
ции окрашенного вещества, следовательно, о смещении химичес-
кого равновесия в данной системе можно судить по изменению 
интенсивности окраски раствора.
ход работы
в пробирку налейте 4–5 мл дистиллированной воды, затем 
в нее добавляйте по 4–7 капель растворов FeCl3 и NH4NCS до 
появления красновато-коричневого окрашивания. полученный 
окрашенный раствор разлейте в 4 пробирки. одну из пробирок 
оставьте для сравнения, к двум другим прибавьте соответственно 
по 2–3 капли растворов FeCl3 и NH4NCS, а в третью — несколько 
кристалликов NH4Cl. в отчете укажите окраску растворов во всех 
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пробирках. сравните интенсивность окраски полученных раство-
ров с интенсивностью окраски эталона и сделайте вывод о влия-
нии концентрации реагирующих веществ на состояние химиче-
ского равновесия.
Опыт 2. Влияние температуры  
на состояние химического равновесия
при взаимодействии йода с крахмалом образуется йодкрах-
мальный комплекс синего цвета. реакция экзотермическая. равно-
весие данной системы условно можно представить в виде следую-
щей схемы:
йод + крахмал  комплекс + Q.
ход работы
в пробирку налейте 1 мл раствора крахмала, добавляйте по 
каплям раствор йода до появления окрашивания. наблюдайте за 
появлением окрашивания, цвет смеси укажите в отчете. затем 
содержимое пробирки нагрейте до кипения, наблюдайте за изме-
нением окрашивания. после этого пробирку охладите холодной 
водой из-под крана, наблюдайте за изменением окрашивания. все 
изменения окраски укажите в отчете, сделайте вывод о влиянии 
температуры на состояние химического равновесия.
Опыт 3. Влияние температуры  
на скорость химической реакции
ход работы
в две пробирки положите по одной грануле цинка и прилейте 
по 1 мл разбавленной соляной кислоты. содержимое одной из про-
бирок нагрейте и оцените скорость реакции по скорости выделе-
ния пузырьков водорода в каждой из пробирок. наблюдения запи-
шите в отчет и сделайте вывод о влиянии температуры на скорость 
реакции.
Опыт 4. Влияние концентрации  
на скорость химической реакции
ход работы
в две пробирки положите по одной грануле цинка и прилейте 
в одну из пробирок 1 мл концентрированной соляной кислоты, а 
в другую — 1 мл разбавленной соляной кислоты. скорость реак-
ций сравните по интенсивности выделения пузырьков водорода 
в обеих пробирках. наблюдения запишите в отчет, сделайте вывод 
о влиянии концентрации на скорость реакции.
Опыт 5. Влияние природы реагента  
на скорость химической реакции
ход работы
в две пробирки добавьте по одной грануле цинка и при-
лейте в одну пробирку 1 мл соляной кислоты, а в другую — 1 мл 
уксус ной кислоты. скорость реакций сравните по интенсивности 
выделения пузырьков водорода в обеих пробирках. наблюдения 
запишите в отчет, сделайте вывод о влиянии природы реагента на 
скорость реакции.
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лабОратОрНая рабОта 5  
ОкИслИтельНО-вОсстаНОвИтельНые 
реакцИИ
перед выполнением лабораторной работы необходимо повто-
рить теоретический материал по окислительно-восстановитель-
ным реакциям, методам составления уравнений электронного 
баланса.
целью работы является изучение поведения различных 
веществ в окислительно-восстановительных реакциях.
1. теоретическая часть
о к и с л и т е л ь н о - в о с с т а н о в и т е л ь н ы м и  р е а к ц и -
я м и  называются реакции, протекающие с изменением степеней 
окисления атомов элементов, которые входят в состав молекул реа-
гирующих веществ:
0 0 2 2
22Mg O 2Mg O
+ −+ →
5 2 1 0
3 22KCl O 2KCl 3O
t+ − −→ +
с т е п е н ь ю  о к и с л е н и я  называется условный заряд 
атома в молекуле, возникающий в предположении, что электроны, 
участвующие в образовании химической связи, полностью отданы 
атому более электроотрицательного элемента.
наиболее электроотрицательные элементы в соединении 
имеют отрицательные степени окисления, а атомы элементов в сое-
динении с меньшей электроотрицательностью — положительные.
чтобы определить степень окисления атомов элементов, кото-
рые входят в состав молекул реагирующих веществ, следует при-
держиваться следующих правил:
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1. степень окисления атомов элементов в молекулах простых 
веществ всегда равна нулю, например:
S0, Fe0, Cu0.
2. степень окисления атомов водорода в соединениях обычно 
равна +1, например:
+1 1
2H Cl, H S.     
+
исключения составляют гидриды (соединения водорода 
с металлами), в которых степень окисления атомов водорода 
равна −1, например:
1 1
2CaH , NaH .
− −
3. степень окисления атомов кислорода в соединениях обычно 
равна –2, например:
н2о
–2,     сао–2.
исключениями являются:
 – степень окисления кислорода во фториде кислорода (OF2) 
равна +2;
 – степень окисления кислорода в пероксидах (н2о2, Na2O2), 
с группой —O—O—, равна –1.
4. степень окисления металлов в соединениях всегда положи-
тельная величина, например:
Cu+2SO4.
5. Cтепень окисления неметаллов может быть и отрицатель-
ной, и положительной, например:
HCl–1,     HCl+1O.
6. сумма степеней окисления всех атомов в молекуле всегда 
равна нулю (молекула должна быть всегда нейтральной).
окислительно-восстановительные реакции — это два взаи мо-
связанных процесса — процесс окисления и процесс восстанов-
ления.
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п р о ц е с с о м  о к и с л е н и я  называется процесс, при кото-
ром происходит отдача электронов атомом, молекулой или ионом; 




















п р о ц е с с о м  в о с с т а н о в л е н и я  называется процесс 
присоединения электронов, при этом степень окисления уменьша-


















о к и с л и т е л е м  называется вещество, которое принимает 
электроны и при этом восстанавливается (степень окисления эле-
мента понижается).
в о с с т а н о в и т е л е м  называется вещество, которое отдает 
электроны и при этом окисляется (степень окисления элемента 
понижается).
к типичным восстановителям относятся:
 – некоторые простые вещества:
 • металлы: Na, Zn, Mg, Al, Fe;
 • неметаллы: H2, C, S;
 – некоторые сложные вещества: сероводород (H2S) и суль-
фиды (Na2S), сульфиты (Na2SO3), галогеноводороды (HI, 
HBr, HCl) и соли галогеноводородных кислот (KI, NaBr), 
оксид углерода (II) (CO), аммиак (NH3);
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 – катионы металлов в низших степенях окисления: SnCl2, 
MnSO4, FeCl2, Cr2(SO4)3;
 – катод при электролизе.
к типичным окислителям относятся:
 – некоторые простые вещества — неметаллы, например, 
галогены (F2, Cl2, Br2, I2), о2, о3, S;
 – некоторые сложные вещества — азотная кислота (HNO3), 
перманганат калия (K2MnO4), серная кислота (H2SO4), 
 бихромат калия (K2Cr2O7), хромат калия (K2CrO4), оксид 
оксид свинца (IV) (PbO2), марганца (IV) (MnO2), хлорат 
калия (KClO3), пероксид водорода (H2O2);
 – анод при электролизе.
при составлении уравнений окислительно-восстанови-
тельных реакций необходимо учитывать, что число электронов, 
отданных восстановителем, равно числу электронов, принятых 
окислителем.
существуют два метода составления уравнений окислительно-
восстановительных реакций — метод электронного баланса 
и электронно-ионный метод (метод полуреакций).
при составлении уравнений окислительно-восстановитель-
ных реакций м е т о д о м  э л е к т р о н н о г о  б а л а н с а  необхо-
димо придерживаться определенного порядка действий.





исходя из схемы реакции — количество атомов алюминия 
и кислорода в левой и правой части уравнения неодинаково.
необходимо уравнять количество электронов, которые отдает 
один элемент и принимает другой элемент. сначала определим 
степени окисления алюминия и кислорода:
0 0 3 2
2 2 3Al O Al O
+ −+ =
алюминий отдает электроны (приобретает положитель-
ную степень окисления), а кислород — принимает электроны 
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(приобретает отрицательную степень окисления). атом алюминия 
должен отдать 3 электрона, чтобы получить степень окисления +3. 
Молекула кислорода, чтобы превратиться в атом кислорода со сте-














чтобы приравнять количество отданных и принятых электро-
нов, первое уравнение надо умножить на 4, а второе — на 3. для 
этого достаточно переместить количества отданных и принятых 
электронов против верхней и нижней строчки таким образом, как 
показано на схеме вверху.
далее в уравнении перед восстановителем (Al) следует поста-
вить найденный коэффициент 4, а перед окислителем (O2) — коэф-
фициент 3. тогда количество отданных и принятых электронов 
уравнивается и становится равным 12. затем перед продуктом 
реакции Al2O3 необходимо поставить коэффициент 2. теперь коэф-





рассмотрим порядок составления уравнений окислительно-
восстановительных реакций методом электронного баланса на 
примере более сложной реакции между перманганатом калия 
и сульфитом натрия в кислой среде.
1. сначала следует записать схему реакции (с указанием реа-
гентов и продуктов реакции):
KMnO4 + Na2SO3 + H2SO4 → MnSO4 + Na2SO4 + K2SO4 + H2O
2. далее необходимо определить степени окисления у всех 








3. после этого нужно составить схему электронного баланса. 
для этого записать элементы, атомы которых изменяют степень 
окисления, и определить, сколько электронов отдают или присое-
диняют соответствующие атомы или ионы и указывать процессы 
окисления и восстановления, окислитель и восстановитель.
следует уравнять количество отданных и принятых электронов 
и, таким образом, определить коэффициенты при восстановителе 
и окислителе (в данном случае они соответственно равны 5 и 2):
4 6
7 2
5 S 2 S ,







4. затем количество атомов остальных элементов необходимо 
уравнять стехиометрически и заменить стрелку в схеме на знак 
равенства в уравнении реакции:
2KMnO4 + 5Na2SO3 + 8H2SO4 = 2MnSO4 + 5Na2SO4 + K2SO4 + 8H2O
5. если водород и кислород не изменяют своих степеней окис-
ления, то их количество подсчитывают в последнюю очередь 
и добавляют нужное количество молекул воды в левую или правую 
часть уравнения.
окислительно-восстановительные реакции можно подра-
зделить на три типа: межмолекулярные, внутримолекулярные 
и реакции самоокисления-самовосстановления (диспропорциони-
рования).
р е а к ц и и  м е ж м о л е к у л я р н о г о  о к и с л е н и я - в о с -
с т а н о в л е н и я  — это окислительно-восстановительные реак-
ции, окислитель и восстановитель в которых представлены моле-
кулами разных веществ.
например:
0 3 0 3
2 3 2 32Al Fe O 2Fe Al O
+ ++ = +
0 3
3 0
Al 3 Al ,








в этой реакции восстановитель (Al0) и окислитель (Fe+3) вхо-
дят в состав различных молекул.
р е а к ц и и  в н у т р и м о л е к у л я р н о г о  о к и с л е н и я -
в о с с т а н о в л е н и я  — это реакции, в которых окислитель 
и восстановитель входят в состав одной молекулы (и представлены 
либо разными элементами, либо одним элементом, но с разными 
степенями окисления):
5 1 0





Cl 6 Cl ,2







в этой реакции восстановитель (O–2) и окислитель (Cl+5) вхо-
дят в состав одной и той же молекулы и представлены различными 
элементами.
например, в реакции термического разложения нитрита аммо-
ния меняют свои степени окисления атомы одного и того же хими-
ческого элемента (азота), входящие в состав одной молекулы:
3 3 0
4 2 2 2N H N O N 2H O
− + = +
3 0
3 0
N 3 N ,







реакции подобного типа называются р е а к ц и я м и  к о н т р -
п р о п о р ц и о н и р о в а н и я.
р е а к ц и и  с а м о о к и с л е н и я - с а м о в о с с т а н о в л е -
н и я  (д и с п р о п о р ц и о н и р о в а н и я) — это реакции, при про-
текании которых один и тот же элемент с одной и той же степенью 
окисления сам и повышает, и понижает свою степень окисления.
например: 
0 1 1
2 2Cl H O HCl HCl O
− ++ = +
0 1
0 1
Cl 1 Cl ,








реакции диспропорционирования возможны только в том слу-
чае, когда в исходном веществе элемент имеет промежуточную 
степень окисления.
исходя из положения элементов в периодической системе 
д. и. Менделеева, можно определить свойства простых веществ. 
например, все металлы в окислительно-восстановительных реак-
циях будут восстановителями. катионы металлов могут быть 
и окислителями. неметаллы в виде простых веществ могут быть 
как окислителями, так и восстановителями (за исключением фтора 
и инертных газов).
окислительная способность неметаллов увеличивается 
в периоде слева направо, а в группе — снизу вверх.
восстановительные способности, наоборот, уменьшаются 
в периоде слева направо и в группе снизу вверх как для металлов, 
так и для неметаллов.
чтобы определить, является ли сложное вещество окислите-
лем или восстановителем, необходимо найти степень окисления 
всех составляющих его элементов. Элементы, находящиеся в выс-
шей степени окисления, могут только принимать электроны и, сле-
довательно, понижать степень окисления. таким образом, веще-
ства, в состав которых входят атомы элементов в высшей степени 
окисления, могут быть только окислителями.
например, HNO3, KMnO4, H2SO4 в окислительно-восстанови-
тельных реакциях будут выполнять функцию только окислителя. 
степени окисления азота (N+5), марганца (Mn+7) и серы (S+6) в этих 
соединениях имеют максимальные значения (совпадают с номе-
ром группы периодической системы, в которой находится данный 
элемент).
если элементы в соединениях имеют низшую степень окисле-
ния, то они могут только отдавать электроны, тем самым повы-
шать степень окисления. при этом вещества, которые содержат 
элементы в низшей степени окисления, могут выполнять функцию 
только восстановителя.
например, аммиак, сероводород и хлороводород (NH3, H2S, 
нCl) являются восстановителями, так как степени окисления 
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азота (N–3), серы (S–2) и хлора (Cl–1) являются для этих элементов 
низшими.
вещества, в состав которых входят элементы, имеющие про-
межуточные степени окисления, могут быть как окислителями, так 
и восстановителями в зависимости от конкретной реакции. Эти 
вещества, в зависимости от условий среды и наличия более силь-
ных окислителей (восстановителей), могут проявлять в одних слу-
чаях окислительные свойства, а в других — восстановительные.
к таким веществам относятся, например, пероксид водорода 
(H2O2), водный раствор оксида серы (IV), сульфиты и др.
Многие элементы входят в состав различных соединений 
и имеют переменную степень окисления. например, сера в соеди-
нениях H2S, H2SO3, H2Sо4 и сера S в свободном состоянии имеет, 
соответственно, степени окисления −2, +4, +6 и 0. у атома серы со 
степенью окисления −2 валентные подуровни полностью заняты. 
поэтому атом серы с минимальной степенью окисления (−2) может 
только отдавать электроны (окисляться) и быть только восстанови-
телем. атом серы со степенью окисления +6 отдал все свои валент-
ные электроны и в данном состоянии может только принимать 
электроны (восстанавливаться). поэтому атом серы с максималь-
ной степенью окисления (+6) может быть только окислителем.
атомы серы с промежуточными степенями окисления (0, +4) 
могут как отдавать, так и присоединять электроны, т. е. быть и вос-
становителями и окислителями.
на характер протекания окислительно-восстановительной 
реакции также влияет концентрация веществ, величина рн рас-
твора и сила окислителя и восстановителя.
например, концентрированная и разбавленная азотная кислота 




 + 4Мg = 4Mg(NO3)2 + N2O + 5H2O
10HNO
3(разб) 
+ 4Мg = 4Mg(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O
4HNO
3(конц)
 + Cu = Cu(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O
8HNO
3(разб)
 + 3Cu = 3Cu(NO3)2 + 2NO + 4H2O
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величина рн оказывает существенное влияние на протекание 
окислительно-восстановительных реакций.
если в качестве окислителя используют перманганат калия 
(KMnO4), то в зависимости от реакции среды раствора Mn
+7 будет 
восстанавливаться по-разному:
 – в кислой среде (до Mn+2) продуктом восстановления будет 
средняя соль, например, MnSO4;
 – в нейтральной среде (до Mn+4) продуктом восстановления 
будет MnO2 или Mn(OH)2;
 – в щелочной среде (до Mn+6) продуктом восстановления 
будет манганат, например, K2MnO4.
например, при восстановлении раствора перманганата калия 
сульфитом натрия в зависимости от реакции среды будут образо-
вываться следующие продукты:
кислая среда —
2KMnO4 + 5Na2SO3 + 3H2SO4 = 5Na2SO4 + 2MnSO4 + K2SO4 + H2O
нейтральная среда —
2KMnO4 + 3Na2Sо3 + H2O = 3Na2SO4 + 2MnO2 + 2KOH
щелочная среда —
2KMnO4 + Na2SO3 + 2NaOH = Na2SO4 + Na2MnO4 + K2MnO4 + H2O
температура системы также оказывает существенное влияние 
на ход окислительно-восстановительной реакции.
например, продукты взаимодействия хлора с раствором 
щелочи будут различны в зависимости от температурных условий.
при взаимодействии хлора с холодным раствором щелочи 
реакция идет с образованием хлорида и гипохлорита:
0 1 1
2 2Cl KOH KCl KCl O H O
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если использовать в реакции горячий концентрированный 
раствор Kон, то в результате взаимодействия с хлором получим 
хлорид и хлорат:
0 1 5
2 3 23Cl 6KOH 5KCl KCl O 3H O
t − ++ → + +
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0 5
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Опыт 1. Соединения серы (IV)  
в окислительно-восстановительных реакциях
ход работы
в одну пробирку с раствором бихромата калия и в другую 
с 5 %-ным раствором сульфида натрия внести по 5 капель 2 н рас-
твора серной кислоты и по 3 микрошпателя сульфита натрия. ука-
жите в отчете изменение окраски растворов в обеих пробирках.
окраска раствора в первой пробирке окраска раствора во второй пробирке
допишите уравнения реакций:
1. K2Cr2O7 + H2SO4 + Na2SO3 =
2. Na2S + H2SO4 + Na2SO3 =
Опыт 2. Изменение окислительно-восстановительных 
свойств атомов элементов с изменением степени 
их окисления (на примере соединений серы)
ход работы
в две пробирки внести по 3 капли раствора KMnO4 и 10 %-ного 
раствора CH3COOH. в первую пробирку добавить несколько кри-
сталликов Na2SO3, во вторую — 3 капли концентрированной H2SO4. 
укажите в отчете изменение окраски растворов в обеих пробирках.
окраска раствора в первой пробирке окраска раствора во второй пробирке
допишите уравнения реакций:
1. KMnO4 + CH3COOH + Na2SO3 =
2. KMnO4 + CH3COOH + H2SO4 =
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Основные термины и определения
а
амфолиты — то же, что амфотерные вещества. см. также амфотер-
ность.
амфотерность — способность некоторых химических соединений про-
являть кислотные или основные свойства в зависимости от веществ, 
которые с ними реагируют. амфотерные вещества (амфолиты) ведут 
себя как кислоты по отношению к основаниям и как основания — по 
отношению к кислотам.
амфотерные вещества — вещества, проявляющие как кислотные, так 
и основные свойства.
анион — отрицательно заряженный ион.
атом — наименьшая частица химического элемента, входящая в состав 
молекул простых и сложных веществ. химические свойства эле-
мента определяются строением его атома.
в
валентность — свойство атомов элемента присоединять или замещать 
определенное число атомов или атомных групп с образованием 
химической связи.
валентные электроны — электроны, которые участвуют в образовании 
химической связи.
вещество — в естествознании существует ряд понятий, которым 
трудно дать строгое определение. вещество — одно из таких поня-
тий. в общем смысле оно используется для обозначения того, что 
заполняет пространство и имеет массу. в более узком смысле веще-
ство  — это то, из чего состоят окружающие нас предметы. в химии 
чаще используется понятие конкретного вещества — хлорид натрия, 
сульфат кальция, сахар, бензин и т. д.
внутримолекулярные окислительно-восстановительные реакции — 
характеризуются тем, что атомы, изменяющие свои степени окисле-
ния, находятся в одной и той же молекулярной частице.
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водородная связь — возникает между молекулами, в состав которых 
входит атом водорода, связанный с атомами наиболее электроотри-
цательных элементов: фтора, кислорода, азота, реже хлора или серы.
водородный показатель pH — величина, характеризующая концентра-
цию ионов водорода и кислотность среды; pH — это отрицательный 
логарифм концентрации ионов водорода: pH = −lg[H+].
восстановители — атомы, молекулы или ионы, отдающие электроны. 
во время реакции они окисляются.
восстановление — процесс присоединения электронов атомом, молеку-
лой или ионом. при восстановлении степень окисления понижается.
г
гетерогенные реакции — химические реакции между веществами, нахо-
дящимися в разных фазах (разных агрегатных состояниях вещества). 
например, реакция горения угля — гетерогенная реакция между 
твердым углеродом и газообразным кислородом. реакция взаимо-
действия цинка с соляной кислотой — гетерогенная реакция между 
твердым цинком и раствором HCl. гетерогенные реакции протекают 
не в объеме, а на границе раздела фаз — в этом их принципиальное 
отличие от гомогенных реакций.
гидроксиды — сложные вещества, образующие при диссоциации одну 
или несколько гидроксильных групп и ион металла (или ион аммо-
ния). гидроксиды щелочных и щелочно-земельных металлов имеют 
ярко выраженный основный характер, их называют щелочами.
гидроксильная группа — группа он. 
гидролиз — химические реакции взаимодействия заряженных частиц 
растворенной соли с водой, где вода проявляет амфотерные свой-
ства, в результате чего образуются малодиссоциирующие соедине-
ния. в результате гидролиза солей среда может оказаться кислой, 
щелочной или нейтральной.
гомогенные реакции — химические реакции, протекающие в однород-
ной фазе. обычно это реакции либо в газовой фазе (реакции между 
газами), либо в жидкой фазе (реакции между растворами). гомо-
генные реакции протекают во всем объеме реакционного сосуда — 
в этом их принципиальное отличие от гетерогенных реакций.
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д
диссоциация — процесс распада на ионы в растворах или расплавах 
молекул сильных электролитов, которые имеют ионную или гетеро-
полярную кристаллическую структуру. в раствор переходят ионы, 
содержащиеся в составе кристаллической решетки электролита. 
данный процесс необратим.
з
закон действующих масс — произведение молярных концентраций 
продуктов в степенях, равных стехиометрическим коэффициентам, 
деленное на такое же произведение молярных концентраций исход-
ных веществ в момент равновесия, есть величина постоянная при 
данной температуре.
закон периодический д. И. Менделеева — свойства химических эле-
ментов, так же как и их соединений, находятся в периодической 
зависимости от зарядов ядер их атомов.
заряд ядра — положительный заряд атомного ядра, равный числу про-
тонов в ядре данного элемента. порядковый номер химического эле-
мента в периодической системе д. и. Менделеева равняется заряду 
ядра атома этого элемента.
И
Ингибитор — вещество, замедляющее скорость химической реакции, 
которое после ее протекания остается химически неизменным.
Индикаторы (кислотно-основные) — вещества сложного строения, 
имеющие разную окраску в растворах кислот и оснований. бывают 
индикаторы и для других веществ (не кислотно-основные). напри-
мер, крахмал — индикатор на появление в растворе иода (дает 
синюю окраску).
Ионизация — растворение слабых электролитов с гомеополярной свя-
зью, не имеющих свободных ионов, так как в этом случае ионы 
образуются в результате растворения. процесс ионизации является 
обратимым.




катализ — явление изменения скорости химической реакции, вызванное 
особым механизмом ее протекания и обусловленное присутствием 
в зоне реакции катализатора.
катализатор — вещество, увеличивающее скорость химической реак-
ции, которое после ее протекания остается химически неизменным.
катион — положительно заряженный ион.
кислотные свойства — свойства вещества, характерные для кислот.
кислоты — сложные вещества, состоящие из атомов водорода, способ-
ных замещаться на металл, и кислотного остатка.
кислоты бескислородные — в своем составе не содержат атомов 
кислорода.
кислоты двухосновные — в своем составе содержат два атома водорода.
кислоты кислородсодержащие — в своем составе содержат атомы 
кислорода.
кислоты одноосновные — в своем составе содержат один атом водорода.
кислоты трехосновные — в своем составе содержат три атома водорода.
М
Межмолекулярные окислительно-восстановительные реакции — 
характеризуются тем, что атомы, изменяющие свои степени окисле-
ния, находятся в разных по своей химической природе атомных или 
молекулярных частицах.
Металлы — твердые при комнатной температуре вещества (за исключе-
нием ртути), с металлическим блеском, высокой тепло- и электро-
проводностью. атомы металлов отдают электроны, образуя при этом 
положительно заряженные ионы.
Метод полуреакций (ионно-электронный метод) — основан на состав-
лении ионных уравнений для процесса окисления и процесса вос-
становления с последующим суммированием их в общее уравнение.
Метод электронного баланса — сравнивают степени окисления атомов 
в исходных и конечных веществах, руководствуясь правилом: число 
электронов, отданных восстановителем, должно равняться числу 
электронов, присоединенных окислителем.
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Молекула — нейтральная по заряду совокупность атомов, связанных 
вследствие химического взаимодействия в определенном порядке 
(т. е. обладающая определенной структурой), не имеющая, как пра-
вило, неспаренных электронов и способная к самостоятельному 
существованию. Молекула — это наименьшая частица данного 
вещества.
Н
Насыщенный раствор — раствор, находящийся в равновесии с раство-
ренным веществом и содержащий максимально возможное для дан-
ных условий количество этого вещества.
Неметаллы — вещества, состоящие из молекул: газы, жидкости, летучие 
твердые вещества; не обладают металлическим блеском, имеют низ-
кую тепло- и электропроводность. атомы неметаллов принимают 
электроны для завершения внешнего энергетического уровня, обра-
зуя при этом отрицательно заряженные ионы.
Неорганическая химия — наука, занимающаяся изучением строения 
неорганических соединений, установлением связи их строения со 
свойствами и реакционной способностью, разработкой методов син-
теза и глубокой очистки неорганических веществ.
Неэлектролиты — вещества, которые при растворении в воде или при 
расплавлении на ионы не распадаются и не проводят электрический 
ток.
О
Окисление — процесс отдачи электронов атомом, молекулой или ионом. 
при окислении степень окисления повышается.
Окислители — атомы, молекулы или ионы, присоединяющие элек-
троны. во время реакции они восстанавливаются.
Окислительно-восстановительные реакции — реакции, протекающие 
с изменением степени окисления атомов, входящих в состав реаги-
рующих веществ.
Оксиды — сложные вещества, состоящие из атомов двух элементов, 
один из которых — кислород со степенью окисления −2.
Оксиды амфотерные — оксиды, которые в зависимости от усло-
вий проявляют основные или кислотные свойства, т. е. обладают 
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двойственной природой и образованы металлами со степенью оки-
сленияя +3 или +4.
Оксиды кислотные — оксиды, которым соответствуют кислоты; обра-
зованы неметаллами и металлами, проявляющими степени окисле-
ния +5, +6, +7.
Оксиды несолеобразующие, или безразличные — не проявляют ни 
кислотных, ни основных, ни амфотерных свойств и не образуют 
соль (со, NO, N2O).
Оксиды основные — оксиды, которым соответствуют основания; обра-
зованы только металлами со степенью окисления +1, +2.
Оксиды солеобразующие — обладают способностью образовывать 
кислоты, основания и соли.
Основания — электролиты, при диссоциации которых в качестве анио-
нов образуются только гидроксид-ионы.
Основания двухосновные — в своем составе содержат две он-группы.
Основания одноосновные — в своем составе содержат одну он-группу.
Основные свойства — свойства веществ, характерные для основания.
П
Периодическая система химических элементов д. И. Менделеева — 
упорядоченное множество химических элементов, их естественная 
классификация, которая является графическим выражением перио-
дического закона химических элементов.
Правило вант-гоффа — при повышении температуры скорость боль-
шинства химических реакций существенно увеличивается, причем 
для реакций в гомогенных системах при нагревании на каждые 10 °с 
скорость реакции возрастает в 2–4 раза.
Принцип ле Шателье (о направлении сдвига химического равнове-
сия) — если на систему, находящуюся в равновесии, оказать внеш-
нее воздействие, то в системе произойдет смещение равновесия, 
которое ослабит эффект внешнего воздействия.
Простые вещества — состоят из атомов одного химического элемента.
Процесс восстановления — процесс принятия электронов атомом или 
ионом.
Процесс окисления — процесс отдачи электронов атомом или ионом.
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р
раствор — гомогенная система, состоящая из двух или более компо-
нентов, содержание которых можно изменять в некоторых пределах 
без нарушения однородности, а также из продуктов взаимодействия 
веществ.
раствор концентрированный — содержит значительное количество 
растворенного вещества.
раствор разбавленный — содержит очень мало частиц растворенного 
вещества.
реагенты — исходные вещества в химической реакции. Формулы реа-
гентов записываются всегда в левой части уравнения химической 
реакции.
реакции диспропорционирования (самоокисления-самовосстановле-
ния) — сопровождаются одновременным увеличением или умень-
шением степени окисления атомов одного и того же элемента, перво-
начально находящегося в одном определенном состоянии.
реакции конпропорционирования — процессы, в результате кото-
рых происходит выравнивание степени окисления атомов одного 
и того же элемента, находящегося в исходном веществе в разных 
состояниях.
реакция замещения — реакция между простыми и сложными вещест-
вами, в результате которой атомы простого вещества замещают один 
из видов атомов сложного вещества, при этом образуются новые 
простые и сложные вещества.
реакция необратимая — реакция, протекающая в данных условиях до 
конца, т. е. до полного превращения исходных веществ в продукты 
реакции.
реакция обмена — реакция между сложными веществами, в результате 
которой они обмениваются своими составными частями, при этом 
образуются два новых сложных вещества.
реакция обратимая — реакция, протекающая в данных условиях одно-
временно с одинаковыми скоростями в двух взаимно противополож-
ных направлениях.
реакция окислительно-восстановительная — реакция, при которой 
происходит переход электронов от одних атомов, молекул или ионов 
к другим.
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реакция разложения — реакция, в которой из одного сложного исход-
ного вещества образуется несколько новых менее сложных или про-
стых веществ.
реакция соединения — реакция, в результате которой из двух или 
нескольких простых или сложных веществ образуется одно более 
сложное вещество.
реакция экзотермическая — реакция, протекающая с выделением 
тепла.
реакция эндотермическая — реакция, протекающая с поглощением 
тепла.
с
скорость химической реакции — изменение концентраций реаген-
тов или продуктов реакции в единицу времени. скорость химиче-
ской реакции прямо пропорциональна произведению концентраций 
реагирующих веществ в степенях, равных их стехиометрическим 
коэффициентам (закон действующих масс для скорости химической 
реакции).
сложные вещества, или химические соединения — состоят из атомов 
различных химических элементов, связанных друг с другом хими-
ческой связью.
смесь — вещество, состоящее из молекул или атомов двух или несколь-
ких веществ (неважно — простых или сложных). вещества, из кото-
рых состоит смесь, могут быть разделены. примеры: воздух, мор-
ская вода, сплав двух металлов, раствор сахара и т. д.
соли — сложные вещества, при диссоциации которых в водном растворе 
образуются катионы металлов (или ион аммония) и анионы кислот-
ных остатков.
соли двойные — соли, состоящие из двух ионов разных металлов 
и кислотного остатка.
соли кислые — продукты неполного замещения атомов водорода 
в молекулах многоосновных кислот атомами металла.
соли комплексные — соли, в состав которых входят комплексные ионы 
(катионы или анионы), ион металла или кислотного остатка.
соли основные — продукты неполного замещения он-групп в много-
основных основаниях кислотными остатками.
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соли средние — продукты полного замещения атомов водорода в моле-
куле кислоты атомами металла или полного замещения он-групп 
в молекуле основания кислотными остатками.
степень окисления — формальный заряд атома, вычисленный исходя 
из предположения, что все связи между атомами в молекуле ионные.
структурные формулы — изображение молекулы, в котором показан 
порядок соединения атомов друг с другом. химические связи в таких 
формулах обозначаются черточками. например, структурные фор-
мулы: Cl–Ca–Cl (молекула CaCl2), O=с=O (молекула со2) и т. д.
х
химическая кинетика — раздел общей химии, задача которого состоит 
в объяснении качественных и количественных изменений химиче-
ских процессов, происходящих во времени.
химические явления — явления, при которых одни вещества, облада-
ющие определенным составом и свойствами, превращаются в дру-
гие вещества — с другим составом и другими свойствами. при этом 
в составе атомных ядер изменений не происходит. химические явле-
ния называют иначе химическими реакциями.
химический элемент — это определенный вид атомов, характеризую-
щийся определенной совокупностью свойств (зарядом ядра, массой 
и др.).
химия — это наука о составе, строении и свойствах веществ, их прев-
ращениях и тех явлениях, которыми сопровождаются превращения 
одних веществ в другие.
щ
щелочь — растворимое в воде сильное основание. все щелочи (NaOH, 
KOH, Ba(OH)2) в растворах распадаются на катионы металлов 
и гидроксид-ионы он−.
Э
Электрон — элементарная частица, носитель наименьшей массы и наи-
меньшего электрического заряда в природе.
Электроотрицательность — способность элемента оттягивать на себя 
электронную пару.




) — это та дополнительная энергия (к средней 
энергии Е сталкивающихся частиц), которая необходима, чтобы 
столкновение привело к химической реакции. Энергию активации 
иногда называют также энергетическим барьером. каждая химиче-
ская реакция имеет свою энергию активации. значения Е
а
 для реак-
ций между нейтральными молекулами составляют, как правило, 
от 80 до 240 кдж/моль. на величину Е
а
 не влияет температура, но 
может повлиять присутствие катализатора.
Энергия ионизации — энергия, которую необходимо затратить для пол-
ного удаления одного электрона из атома.
у ч е б н о е  и з д а н и е
иванцова Мария николаевна 
селезнева ирина станиславовна
основы строения и свойства 
неорганических и органических 
соединений различных классов
учебно-методическое пособие
зав. редакцией М. А. Овечкина
редактор С. Г. Галинова
корректор С. Г. Галинова 
компьютерная верстка Н. Ю. Михайлов
план выпуска 2014 г. подписано в печать 10.09.2014.  
Формат 60×84 1/
16
. бумага офсетная. гарнитура Times.  
уч.-изд. л. 5,2. усл. печ. л. 6,0. тираж 100 экз. заказ № 1468.
издательство уральского университета
620000, екатеринбург, ул. тургенева, 4
отпечатано в издательско-полиграфическом центре урФу.
620000, г. екатеринбург, ул. тургенева, 4.
тел.: +7 (343) 350-56-64, 350-90-13.
Факс: +7 (343) 358-93-06.
E-mail: press-urfu@mail.ru



































































   
   

































































































































































































































































































































































































    

















5   





















































































   











































































































































































   



















   

















   































































































































































   





















































































































































































































































































































































































































































































































]   


















]   


















































]   







































   
   
































































































































   
   



















   














































































































   
   






















   



















































































































   
   






















   






























































































значение рН для некоторых кислот







качественные реакции на катионы и анионы
цвет осадка качественная реакция
белый творожистый Ag+ + Cl−↓
белый осадок Ba2+ +  → BaSO4↓
Ca(OH)2 + SO2 → CaSO3↓ + H2O
Al3+ + 3OH− = Al(OH)3↓
Zn2+ + 2OH− = Zn(OH)2↓
Ca(OH)2 + CO2 = CaCO3↓ + H2O
осадок светло-желтого цвета Ag+ + Br− → AgBr↓
осадок желтого цвета Ag+ + Br− → AgJ↓
3Ag+ +  → Ag3PO4↓
осадок бурого цвета Fe3+ +3OH− → Fe(OH)3↓
осадок оранжевого цвета Sb3+ + Na2S2O3 +H2O → Sb2S3↓ +H2SO4 +2Na
+
осадок кирпично-красного цвета Ag+ +  → AgCrO4↓
осадок зеленого цвета Fe2++ 2NaOH → Fe(OH)2↓ + 2Na
+
осадок голубого цвета Cu2+ +2OH− → Cu(OH)2↓





  → Fe4[Fe(CN)6]3↓
осадок сине-зеленого цвета CrCl3 + 3NaOH → Cr(OH)3↓ + 3NaCl
осадок черного цвета Fe2+ + S2− → FeS↓
Ni2+ + S2− → NiS↓
Cu2+ + S2− → CuS↓
Pb2+ + S2− → PbS↓
Hg2+ + S2− → HgS↓
Ag+ + S2− → AgS↓
Изменение окраски индикаторов в зависимости от среды
индикатор
цвет более кислой 
формы
цвет более щелочной 
формы
Метиловый фиолетовый желтый  зеленый
крезоловый красный красный  желтый
Метиловый фиолетовый зеленый  синий
тимоловый синий красный  желтый
Метиловый фиолетовый синий  фиолетовый
(ди)метиловый желтый красный  желтый
бромфеноловый синий желтый  сине-фиолетовый
конго красный красный  синий
Метиловый оранжевый красный  (оранжево-)желтый
бромкрезоловый зеленый желтый  синий
бромкрезоловый синий желтый  синий
лакмоид красный  синий
Метиловый красный красный  желтый
хлорфеноловый красный желтый  красный
лакмус (азолитмин) красный  синий
бромкрезоловый пурпурный желтый  ярко-красный
бромтимоловый синий желтый  синий
нейтральный красный красный  янтарно-желтый
Феноловый красный желтый  ярко-красный
крезоловый красный желтый  темно-красный
тимоловый синий желтый  синий
Фенолфталеин бесцветный  малиново-красный





нильский голубой синий  красный
диазофиолетовый желтый  фиолетовый
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